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FOREWORD 


Ever since the discoveries of Michael Faraday, electrochemistry has 
found a not unimportant niche in academic science, whilst the technical 
processes of electrodeposition have occupied a prominent place in the 
metallurgical and chemical industries. 

During the last decade striking advances have been made in many 
directions. Thus we have gained a fuller insight into the mechanism of 
electrode processes both in aqueous and fused salt electrolytes. Electro- 
plating has been succeeded by electropolishing and new types of primary 
cells as well as novel types of fuel cells are being investigated. 

The electrolytic methods of winning and refining metals have been 
extended to include not only the more difficult ones, such as manganese, 
titanium and beryllium, but also the less common ones, such as colum- 
bium and zirconium. Electrochemical methods of oxidation, reduction 
and fluorination of organic substances have received a new impetus due 
in part to readier availability of electric power but mainly to the progress 
that has been made in both the theory and in the construction of mem- 
branes. The development of Teorell’s idea, that the characteristic electro- 
chemical properties and functions of membranes are generally due to 
the ionic or ion-exchange characteristics of the materials of which the 
membrane is constructed, is proving to be one of the greatest value. 
Membranes of this type appear to play a large if not a major part in the 
development of biopotentials, but ion exchange and removal from 
industrial wastes, the enrichment of ionic solutions and even the indus- 
trial production of potable water from brine and saline waters are now 
on the verge of technical exploitation. 

Stimulation of interest in this field has also resulted in renewed 
attention being given to the electrokinetics of colloid systems and to the 
cause and nature of potential differences at interfaces. 

Finally we note that the electrochemistry of gaseous systems and the 
electrochemical production of materials to withstand high temperatures 
has been greatly stimulated by the new and powerful sources of radia- 
tion, electronic and ionic discharges, which are now available. 

Hitherto there has not been any suitable focus to which the ever 
increasing number of original communications in this wide field of 
activity could be directed and it is partly for this reason that this new 
Journal, Electrochimica Acta, will be welcomed. In addition, such a 
Journal will go far in establishing the science and practice of electro- 
chemistry on that broad basis which it eminently deserves, ensure that 
rapidity of publication of original material which is nowadays so 
difficult to achieve and add another hand to that ever growing net of 
international collaboration which we so earnestly desire. 


Eric K. RIDEAL 





EDITORIAL PREFACE 


For some ten years, the International Committee for Electrochemical 
Thermodynamics and Kinetics (CITCE) has held annual conferences at 
which all branches of pure and applied electrochemistry have been 
discussed. The papers presented have usually been published as an annual 
volume. For some time, however, the Committee has felt that its useful- 
ness to its members and to other electrochemists would be increased if 
more rapid publication of its conference papers and other papers of 
international interest could be achieved. The Committee is therefore 
collaborating with Pergamon Press in the establishment of the present 
periodical publication. Papers presented at CITCE conferences may be 
published before, during or after the conference concerned. Papers not 
intended for conference presentation, whether submitted by members of 
CITCE or not, will be equally welcome, the sole criteria for publication 
being quality and originality. 

Electrochimica Acta will also contain short communications or 
letters to the Editors, and a list of Current Papers in electrochemistry 
compiled with the help of the Advisory Editorial Board. It will be the 
constant aim of the editors and publishers to provide the most rapid and 
convenient publication possible, so as to improve and accelerate contact 
between electrochemists all over the world. Contributors can greatly 
assist us by submitting only papers prepared according to the Guide to 
Authors printed elsewhere in this issue; this will lighten editorial labour 
and allow us to proceed smoothly and efficiently. 

As Sir Eric Rideal points out in the Foreword he has been kind enough 
to write for us, electrochemistry has recently taken great steps forward. 
As a branch of pure chemical physics, its fundamental ideas are just 
reaching most interesting stages: as one of the underlying theoretical 
disciplines in the technologies of, for instance, electrometallurgy, industrial 
electrolysis, batteries, corrosion, electrodeposition, electromachining, 
electroanalysis and membranes, it is becoming of even greater practical 
significance than in the past. It is our hope to contribute something to the 
advance of the science in all its aspects by launching this new international 
journal of pure and applied electrochemistry, under the auspices of CITCE. 
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THEORY OF STEADY STATE LIMITING CURRENT AT 
STATIONARY WIRE ELECTRODESt 


N. Isrt 


Stanford Research Institute, Menlo Park, California, U.S.A. 


Abstract—The steady state limiting current at a vertical wire-electrode under conditions of natural 
convection is calculated from the boundary layer theory of convective mass transfer. The integral 
method of von Karman is applied to the case of a curved surface with cylindrical symmetry. The 
conditions under which substantial departures from the flat electrode behaviour occur are discussed 
quantitatively. The results are given in dimensionless form so that the variations of the seven main 
variables involved in the problem can be represented with the help of two variable dimensionless 
groups only. The generalized correlation thus obtained allows a complete calculation of the limiting 
current from general properties of the system considered (diffusion coefficient, viscosity and concentra- 
tion of solution, densification coefficient, height and radius of electrode). The case of a mixture of 
electrolytes (including especially the case of an excess of indifferent electrolyte usually present in 
polarographic practice) has also been treated. The calculated values of the limiting current are 
compared with the experimental results of various authors. 


1. INTRODUCTION 


IN recent years stationary, solid microelectrodes have been repeatedly used in 
polarographic measurements.'~*°, 37-8 The steady state limiting current at vertical wire 


electrodes in unstirred solutions has been studied experimentally in detail by various 
authors.'~* In the present study the limiting current at a stationary vertical wire is 
calculated from the boundary layer theory of natural convection and the results are 
compared with various experimental data taken from the literature. 

The problem of natural convection mass transfer to or from a vertical plate has 
been treated successfully by theoretical methods analogous to those used in heat 
transfer.2*-** On the whole, good agreement between computed and measured values 
was observed.>222%25 In the case of cylinders of relatively large diameters of the 
kind used by Wilson and Youtz* (radius: 2-5 cm) the flat plate solution will still be 
applicable. But with thin wires, such as those employed by Laitinen and Kolthoff,!” 
the effect of the curvature of the surface has to be taken into account. One of the 
purposes of the following treatment is to ascertain the wire diameters below which 
departures from the flat plate behaviour become significant and to evaluate the 
magnitude of the correction factor to be applied. The relationship obtained should 
also hold true for natural convection heat transfer to or from a vertical wire at high 
Prandtl numbers (> ~100). 

2. THEORETICAL 
A. Basic equations 

We consider a cylindrical wire electrode with a vertical axis and therefore parallel 
to the gravitational force. Cylindrical co-ordinates will be used. We denote by r the 
radius co-ordinate (the origin being taken on the axis) and by x the vertical co-ordinate 


+ Presented at the 10th meeting of CITCE, Amsterdam, September 1958 
+ Permanent address: Swiss Federal Institute of Technology, Zurich, Switzerland 
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(the positive x-direction being that from bottom to top). When an electric current 
flows through the electrode density differences arise in the adjacent solution. In a 
cathodic metal deposition the density near the interface is smaller than that in the bulk. 
In an anodic metal dissolution the situation is reversed. In redox reactions both 
cases (smaller or larger density near the electrode surface) can occur. Depending 
upon whether the solution near the interface is lighter or heavier an upward or 
downward hydrodynamic flow results, which is the natural convection mentioned 








Fic. 1. Control volume for theoretical derivation. 


earlier. The buoyancy force (or downward force) acting on the fluid per unit volume 
is g(p)y — p), where g is the gravitational acceleration, pg the specific gravity of the 
liquid in the bulk and p the specific gravity in the elemental volume considered. 

The assumptions made in the following derivation will be essentially the same as 
those which have been used in the case of the flat plate. The main assumptions are: 
(a) The current efficiency is 100 per cent. (b) The flow is laminar. (c) The boundary 
layer simplifications of Prandtl apply: the diffusion boundary layer (i.e. the region 
with a disturbed concentration near the electrode) and the hydrodynamic boundary 
layer (i.e. the region near the electrode in which the hydrodynamic flow primarily 
occurs) have a small extent in the direction perpendicular to the interface (in com- 
parison to the main dimension of the body, i.e. in our case, in comparison to the 
length of the wire). (d) Steady state conditions are established, i.e. the velocity and 
concentration profiles, etc. have become independent of time. (e) The electrode 
surface is the only effective boundary surface (i.e. no influence is exerted by the walls 
of the containing vessel or by the free liquid surface, for instance). (f) The liquid is at 
rest in the main body of the bath. (g) In accordance with the usual practice in natural 
convection all solution properties (viscosity, diffusion coefficient, densification 
coefficient, transference number) are taken to be constant. The density is considered 
a variable only in formulating the buoyancy force, g(p, — p). 

The limiting current density i, is connected by the relation 


zFj 
1+ ft 


(1) 


8 


with the number of moles / of the reacting species which are transported by diffusion 
and convection to the electrode per unit time per unit electrode area. z is the number 
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of faradays flowing through the electrode per mole of reacting species, whose trans- 
ference number is f,.f The problem thus reduces to the calculation of the mass 
transfer rate 7, which plays the same role as the heat transfer rate (cal/cm? sec) in 
heat transfer. 

With Prandtl boundary layer simplifications and for steady state conditions, the 
basic differential equations, expressing the conservation of mass and momentum in 
an incompressible fluid, are:} 


=| =( ~<] Oc Oc 
7 Lor\ or) | "or "ax 


vd /( du, 
r or (r x) 


(4) 





where c is the concentration, D the diffusion coefficient, » the kinematic viscosity of 
the solution; u, and u, are the components of the flow velocity in the r and x directions, 
respectively. 

These equations have to be integrated simultaneously. The corresponding equa- 
tions for heat transfer have been solved with the help of an electronic computer by 
Sparrow and Cregg.”” But the calculation was carried out only for Prandtl numbers 
of 0-7 and 1, whereas the Schmidt number (which plays the same role in mass transfer 
as Prandtl number in heat transfer) is of the order of magnitude of 1000 in the aqueous 
solutions usually employed in electrolysis. In the following analysis a solution for 
high Schmidt numbers will be given. 


B. Integration of basic equations 


A simplified procedure, the von Karman-—Pohlhausen approximation will be 
used.*8 One refrains from fulfilling the basic differential equations for each infinitesimal 
volume element of liquid and fulfills them instead only as a mean over the whole 
breadth of the boundary layer. This method yields in general solutions of a good 
accuracy in problems involving natural convection heat or mass transfer.”® 

We consider a cylindrical volume of liquid concentric to the wire, with an 
infinitesimal height dx and a breadth 6 which is so chosen that it includes the whole 
thickness of the boundary layer (Fig. 1). We integrate over this volume, the 
infinitesimal volume element being r dr dé dx (where ¢ is the angle co-ordinate). We 
thus obtain from equation (2) (if we take into account that dc/dr = 0 for r > r, + 6): 


, ie d (_ a 


—_— —_— r— 
Jr, vr Or\ Or) 


)r dr db dx = —2n dxDr, | 


C 
u,— |r dr dd dx (5) 
Ox 
t The plus sign in equations (1) and (30) applies when the diffusion force and the electric force 
act in opposite directions; otherwise, the minus sign is to be used. 
; A list of the symbols used is given at the end of the paper. 
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On the other hand, equation (4) yields (u, being zero at r = r,): 
_[% Uru,) 
_ wo 


dr (6) 


ru 
In view of equation (6) the right-hand side of equation (5) can be written as follows: 
"2n fr,+¢ . Oc 
~ +u,=—|rdrdéd 
|, } r Ms 5)r $ ” 
pet? @ ze [ 


c 
2m dx ru, = dr — 2m dx = 
Jr, x Jr, Ordre, Ox 


dr dr 


O(ru,) 
x 
Pret? Oru.) 


+- 2a dx | c ax dr 


d fr.+6 r.+4 
2a dx — rcu, dr — 2m dx | c dr 
dx Jr r 


e 
r,+6 
2m dx 


| [’ Oru,) 
; rT Ox 


e 


“ 


%, e 


fr +6 


1] € 
2m dx = | (c — ¢,)ru, dr 
dx 


Te 


where c, is the concentration in the bulk solution (r > r, + 9). 
Combining equations (5) and (7) we finally obtain: 


Oc d r,+6 
Drs), ‘= ' (cy — c)ru, dr (8) 


- where (dc/dr), is the concentration gradient at the interface. In the same manner 
we obtain from equation (3): 
Ou, tame d [7+ 
vr, — g (% \r dr — — ru,” dr (9) 
Or r, ™a r, Po dx JT, 
where (du,/dr), is the velocity gradient at the interface and u, as well as du,/0r have 


been taken as zero for r >r, + 0. 

In equation (9) the last term can be neglected at the high Schmidt numbers 
generally prevailing in electrochemical problems (the Schmidt number being defined 
as the ratio »/D). The corresponding term in the case of the plate can be neglected 
with an error of less than 0-3 per cent at Schmidt numbers above 100 and of less than 
0-03 per cent at Schmidt numbers above 1000. The same simplification will be made 
here. Equation (9) thus takes the form: 


wn (5 g (a O\r dr (10) 
vr. wT, 0 


The next step is to integrate equations (8) and (10) by assuming arbitrary but 
plausible profiles for the concentration and velocity. In the case of the plate these 
profiles have been approximated by 


(11) 


(12) 
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where U is a constant (dependent only on x) and y is the co-ordinate perpendicular 
to the plate.t It has been shown that for high Schmidt numbers the results obtained 
with these profiles differ by less than 2 per cent from the exact solution.” Similar 
relations will be used here to represent in the case of cylindrical geometry the dis- 
tribution of velocity, density and concentration of the reacting species: 


(13) 


(14) 





(15) 


where p, is the density at the interface and a* is the proportionality factor connecting 
the density change at the interface (pg — p,)/p,y with the concentration cy of the 
reacting species in the bulk. At the interface the concentration of the reacting species 
is zero} at the limiting current and p, is constant from the lower to the upper end of 
the electrode. According to relation (13) the maximum of the flow velocity ,,u,: 
occurs at r = r, + 6/3 and is given by 


(13’) 


Introducing now the values of the density and the velocity given by equations (13) 


and (14) into equation (10) we obtain: 


On the other hand from equations (8), (13) and (15) we get: 


Oc 2cor,D ‘ r—r,\tfr—r 
ee e ] e e 
Dr.(=), j “0 ox u() 5 | 5 Jr ar 


xXJr, 
d 


Co 
= — — [U7 26 17 
210 qx! re 4 ] de 





+ Actually, at high Schmidt numbers, the hydrodynamic boundary layer is much thicker than 
the diffusion layer, whereas equations (11) and (12) imply that both have the same thickness. It has 
been shown in a similar case that the results obtained (especially the value of the maximum flow 
velocity) depend on the profiles used. But the calculation is practically not affected by the shape of 
the velocity distribution assumed beyond the maximum.*® This makes it possible that a velocity 
profile which is reasonable for the region between the interface and the maximum of the distribution 
curve gives accurate results, even if it is far from true in the outer parts of the boundary layer. 

+ The case of a metal dissolution with a concentration c, at the interface different from zero but 
constant from the bottom to the top of the electrode is also covered, in principle, by the present 
analysis (it is only necessary to replace in the right-hand side of equation (15), the positive quantity 
Co by co — ¢,, which is now negative). However, such a situation is of little practical interest in the 
case of wire electrodes and will not be considered further explicitly. 
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where the parameters U and 6 are functions of x. Eliminating U with the help of 
equation (16), integrating from the leading edge (x = 0) to x and taking into account 
that 6 = 0 at x = 0, we finally obtain from equation (17): 

RN OO + OO (18) 

Za*Co 6 

This equation allows us to calculate the diffusion layer thickness 6 at a given height x. 
x is measured from the leading edge of the electrode which is the lower or the upper 
end of the wire depending upon whether the density within the diffusion layer is 
smaller or larger than in the bulk, respectively. 

For practical applications it is convenient to write equation (18) in dimensionless 
form. Furthermore, we replace 6 by the mass transfer rate, which is of more direct 
interest than 6. We thus introduce first the local Nusselt number at height x, Nu,, 
which is defined as 

Jx 
Nu, = Dex (19) 
where j, is the local mass transfer rate at height x, excluding migration. 

On the other hand, since the velocity of the hydrodynamic flow at the interface is 
zero, j, is proportional to the concentration gradient at the electrode surface according 
to Fick’s first law, and we have 


je = D(= ; (20) 


Combining equations (19) and (20) we obtain: 


Sine 
Nu, 


id _ 2Deq 


(21) 


In order to reduce to two the number of variables involved in the problem and to 
obtain a simple generalized correlation we define two further dimensionless groups 
{ and as follows: 


(Sc. Gr,)'* r, 


(22) 


x/r, I ( yDx 


ga*cy 
Nu, _ Nu, 
yNu, 0°508(Sc. Gr,)'/*’ 


z 


(23) 





Xz 


where Gr, is the usual Grashof number based on x and ,Nu, is the corresponding 
local Nusselt number for mass transfer to a plate at the same height x as for the wire. 
The value of ,Nu, obtained by Wilke et a/.2* by von Karman-Pohlhausen’s method 
is 0-508(Sc. Gr,)’*. Combination of equations (18), (21), (22) and (23) finally yields 





C, = x2 (V0-0232 + 0812z,* — 0-914) . (24) 


Numerical values of y, have been calculated and are shown in Fig. 2 as function of 
C, (broken line). They allow us to compute [from equations (23) and (19)] the local 
mass transfer rate j, and the local limiting current ,/, at a given height. 
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When the wire radius is very small y, is large and equation (24) simplifies to 
%. = (0-812) —1/6 a 


zF p56 7/6 *\ 1/6 
or aly = 0-528 ———_ o (=) . (25) 


1+ ¢, r,'* \ vx 


With very thin wires the local limiting current is inversely proportional to the sixth root 
of the height and to the third root of the radius. It is proportional to the concentration 
raised to the 7/6th power, if we regard, as a first approximation, D, «* and »v as 
independent of concentration. 


C. Mean limiting current 


The quantity usually measured in practice is not the local value ,j, but the mean 
value i, of the limiting current. We have therefore to calculate a mean y which is 


defined as the ratio of the mean Nusselt number Nu for the wire to the corresponding 

mean Nusselt number ,Nu for a flat plate of same total height / 

Nuts 

Nu 0°677(Sc. Gr)"4 

0-677(Sc. Gr)!’4 being the value of »Nu obtained by von Karman-Pohlhausen’s 

method when using, in the case of the plate, profiles similar to those employed here.” 
The mean Nusselt number Nu is defined as 





(26) 


‘ao jl 
Nu = — (27) 
Deo 


where j is the mean mass transfer rate (averaged over the whole length of the wire): 
l t 

j=- [i dx (28) 
l Jo 


Combination of equations (19), (22), (27) and (28) yields: 


— 'N . d 
Nu = [ n* dx = 4 [ Nu,— 
Jo x J0 a 


3 fs 
and L=F [ Axo.” de, (29) 


where [ has been formed with the total height / instead of x [i.e. x has to be replaced 
by / in equation (22)]. The values of x, are those given by equation (24). 

The integration of equation (29) was performed with an electronic computer.t 
The calculated values of y are plotted as a function of ¢ in Fig. 2 (full line). 

Finally, an equation containing explicitly the mean limiting current i, (which is 
the quantity normally measured in practice) is easily derived from equations (1), (26) 
and (27): 

. - *\ 1/4 
— 0 677 yzF p?!4 cot (E = xi, (30) 


, owl, 


+ Thanks are due to L. Ablow and W. Wiebenson for performing this integration and checking 
parts of the derivations. 


1+, 
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where ,/, is the corresponding limiting current for the plate.t When D, «*, », cy and / 
are known ¢ can be computed by equation (22),} the corresponding value of y read 
off from Fig. 2 and a complete calculation of the limiting current from the physical 
properties of the solution is thus possible. 


dott ee 


Fic. 2. Dimensionless correlation for limiting current at vertical wire. 


x is a measure for the departure from the flat plate behaviour. It is the factor 
with which the limiting current for the plate has to be multiplied in order to obtain 
the limiting current at a wire of the same total height [equation (30)]. The value of 
zy depends only on the value of the dimensionless group ¢. As can be seen from 
equation (22) ¢, in its turn, depends mainly on r,: the smaller the wire radius, the 
larger C and y. But Cis also affected by other variables. ¢, and therefore the departure 
from the plate, increase when the viscosity, the diffusion coefficient or the height / 
are increased, or when the concentration or «* become smaller. However, the 
influence of these quantities is smaller than that of r,, since they appear only with 
the fourth root in equation (22). 


D. Mixtures of electrolytes 


When a metal is deposited from a single salt solution (for instance, copper from 
a copper sulphate solution) the proportionality factor a* of equation (14) is simply 
the factor connecting the concentration of the salt with the density of the solution. 
In the case of a mixture, however, the density differences between the diffusion layer 
and the bulk are determined not only by the concentration differences of the species 
reacting at the electrode but also by the concentration variations of the other sub- 
stances present in the solution. In a redox reaction (for instance in the oxidation of 
Fe** to Fe**) a substance is evolved at the electrode, whose concentration in the 
diffusion layer is greater than in the body of the bath. Furthermore, in polarographic 
practice an excess of an indifferent electrolyte (which does not react at the electrode 
but is transported to it or away from it by electric migration) is generally used. 
f, In equation (1) is then practically zero. But an accurate computation of a* is 
extremely difficult in the case of a mixture. 

In order to determine «* it is necessary to evaluate the concentration increase or 


t See also first footnote on p. 5. 
+ In this equation, x has to be replaced by /, in order to obtain { instead of ¢.. 
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decrease Ac at the interface of the constituents of the solution. An approximate 
procedure will be used. It is based on a method first employed by Wilke et a/.2* to 
calculate in a metal deposition the concentration increase at the interface of an 
indifferent electrolyte owing to migration. 

We consider first the case of a redox reaction. The species formed in the electrode 
reaction will be denoted by the superscript ’ (cy, D and j without a superscript referring 
to the species consumed at the interface). We further denote by z’ the number of 
faradays flowing through the cell per mole of substance produced. The number of 
moles j’ evolved per unit electrode area and unit time is then equal to i,/z’F. They 
have to be transported away into the bulk by diffusion and convection.t If we now 
assume the mass transfer rates to be proportional to the concentration difference 
interface-bulk and to the diffusion coefficient raised to the power of 3/4 we can write: 


7H, j Ce ( D 
Fi, —j —dc' \D 
or —_— (31) 


A similar relation is obtained for the indifferent electrolyte (which will be denoted by 
the superscript ") if we consider the number of cations of indifferent electrolyte 
transported to or from the electrode by migration 


z /D\4 
Ac” = +1" tg; | (32) 


D", 
where ¢” is the transference number of the cation of the indifferent electrolyte and =" 
is the number of gramme-equivalents per mole of indifferent electrolyte (for instance, 


z" = 2 for H,SO,, and | for KCl). The minus sign applies to the case of a cathodic 
(reduction) reaction, the plus sign holds for an anodic (oxidation) process. 


The density change at the interface is now given by 


= BE. acy + a’ Ac’ + a” Ac” 
Po 
where a’ —(— "0" — (33) 
In the case of a mixture the proportionality factor «* to be used in equations (13) to 
(30) is that calculated from equation (33). «, «’, and «” are the densification coefficients 
[(1/p)(dp/dc)] of the species reacting at the electrode, of the substance formed in the 
redox reaction and of the indifferent electrolyte, respectively. The molal values of 
the neutral electrolytes present in the mixture are used, since only these quantities 
are usually known in practice (for instance, if silver is deposited from a solution of 
AgNO, + KNOsg« is taken as being equal to the relative change in density per mole 
AgNO, per cm® of a AgNO, solution and «” as the relative change in density per 
mole KNO, per cm* of a KNO, solution of about the same concentration as in the 
mixture used in the experiment). The minus sign applies again to the case of a 


t Migration is disregarded since in most cases an excess of indifferent electrolyte is used. 
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cathodic reaction. A positive as well as a negative value of «* can be obtained from 
equation (33). In the first case (+ sign) the solution in the diffusion layer is less 
dense than in the bulk; otherwise, it is denser. 

The degree of accuracy of the approximate equation (33) is difficult to evaluate. 
It is to be noted, however, that the calculation of i, is usually not sensitive at least 
to errors in the correction term taking into account the effect of the indifferent 
electrolyte (especially in the case of a metal deposition). For instance, even an error 
of 100 per cent in the evaluation of the concentration change Ac” of the indifferent 
electrolyte will affect all the values of the limiting currents calculated in Table 2 by 
less than 10 per cent. 

TABLE 1. COMPARISON OF CALCULATED AND EXPERIMENTAL VALUES 


OF THE EXPONENT Pp 
(experiments of Paviopoulos and Strickland*) 





Concentration range 


Solution studied Calculated Experimental 
(mmole/]) 


| 
| 
| 
| 


Agt + 0:5 MKNO, ‘5-10 
rit + 1 M NaClO, | 5-15 
Ti+ + 1 M NaClo, 5-15 
Pb?+ + 1M NaClo, ° ‘5-15 
Pb?+ + 1M NaClo, 5-15 








Table | of Pavlopoulos and Strickland.* 
Table 2 of Pavlopoulos and Strickland.* 


E. Flow velocities 
The value of the maximum flow velocity at height x ,,u, (i.e. the velocity at the 
maximum of the flow distribution curve) can readily be derived from equations (13’) 
(16), (21), (22) and (23). 
8 ga*cyx? : 
muy = 2, | 2p, T i 
81 »r,Nu,” Nu, 
0:765 /ga*cyxD)\"? C 
—— dle! seen (1 0-97 ==] 
ke id Xx 


3. COMPARISON WITH EXPERIMENT 
Pavlopoulos and Strickland*® have presented their results of the measurement of 
the limiting current at wire electrodes in the form 


L~e? (35) 
the exponent p having a value between 1-17 and 1:23, depending on the system 
investigated. In the case of the flat electrode the theoretical value of p is 1-25 (if it is 
assumed that the physical properties of the solution are independent of concentration). 
According to the present analysis i, increases somewhat slower with concentration 
than would correspond to an exponent of 1:25. According to equation (25) the 


exponent of cy is 1-17 for very thin wires but the wires most commonly employed are 
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beyond the validity range of equation (25). Between the two extreme cases of very 
thin wires on one hand and flat electrodes on the other hand, no simple relationship 
of the form of equation (35) holds since y, for a given solution and a given electrode, 
depends on cy in a complicated manner. However, in general, ¢ (and therefore y) 
varies only relatively little with cy within the concentration range encountered in 
practice. Under these conditions equation (35) can be used as a first approximation, 
p varying between 1-17 and 1-25, depending mainly on the wire radius. p can be 
determined by computing from equation (30) the limiting current for the lowest and 
highest concentrations of the concentration range considered and by solving equation 
(35) for p. The values of p calculated in this manner for some of the systems studied by 
Pavlopoulos and Strickland are compared in Table | with the experimental slopes of 
the lines log i, vs. log cy obtained by these authors. The agreement is very satisfactory. 
It is to be noted, however, that the limiting currents measured in previous investi- 
gations!.*.° under conditions very similar to those of Pavlopoulos and Strickland were 
essentially proportional to the concentration (p = 1). These results are at some 
variance with the present analysis. The reasons for the discrepancies between the 
experimental findings reported in the literature are not clear at the present time. 


TABLE 2. COMPARISON OF EXPERIMENTAL AND CALCULATED LIMITING CURRENTS 





‘ | i,')) i, 


Co i | r, 


(mmole/I) (mm) | (mm) Calculated | Measured 


(u A/em*) | (4% A/cm?) 


Solution References 





79 92:4 
790 900 
245 | 239 
1590 | 1400 
28 33 
1760 1740 
306 | 27 
570 | 531 
490 | 495 
3448 | 38 
2200 | 2150 
31-4 31 
72-5 63-7 
26-3 27-5 
99-5 86-2 
22 28 
379 350 
2080 1680 


Agt + 0-5 M KNO, 
Agt + 0-5 M KNO, 
TI+ + 1 M NaClo, 
TI+ + 1 M NaClo, 
TI+ + 1 M NaClOo, 
TIt + 1 M NaClOo, 
Pb?+ + 1 M NaClO, 

I 

1 

I 











Pb*+ + 1 M NaClO, 
Pb?+ + 1 M NaClO, 
Pb?+ + 1 M NaClO, 
Pb*+ + 1 M NaClo, 
K,Fe(CN), + 0-5 M KCl 
K;Fe(CN), + 0-5 M KCI 
K,Fe(CN), + 0-5 M KCI 
K,Fe(CN), + 0-5 M KCI 
Tit + 1 MKNO, 
TI+t + 1 MKNO, 
TIt + 1 MKNO, 


Www Www www WwW Ww Ww 
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‘» Calculated from equation (30) and Fig. 2. 
‘2) Calculated from the wire radius and the electrode area indicated by Laitinen and Kolthoff'. 


A more severe test of the theory consists in the comparison of the experimental 
limiting current with the absolute value of i, calculated from the physical properties 
of the system (viscosity, densification coefficient, wire radius, etc.) by means of 
equations (30) and (33). This comparison has been carried out in Table 2 for metal 
depositions as well as for redox reactions. Besides the results of Pavlopoulos and 
Strickland, earlier measurements'® (in which p was found equal to 1) are also 
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included in Table 2. It is noteworthy that even in the latter cases the experimental 
limiting currents are approximately those predicted by the theory (7 last lines of 
Table 2). On the whole the agreement with the calculated values is less satisfactory 
than in the case of Table 1. But in view of the discrepancies between the experimental 
data available it can still be regarded as reasonably good. The physical properties 
used in the computation are shown in Table 3. 

No comparison with heat transfer measurements was made. Heat transfer rates 
from thin wires have been determined by Epelboin and co-workers** as well as by 
Piret and co-workers* but they were obtained under conditions to which the present 


treatment does not apply. 
NOMENCLATURE 
c = concentration (mole/cm*) 
C, — ¢ = concentration difference between bulk and interface (moles/cm*) 
diffusion coefficient (cm?/sec) 
Faraday’s constant (c/g-equiv.) 
gravitational acceleration (cm/sec?) 
mean limiting current density (A/cm?) 
local limiting current density at height x (A/cm?) 
mean mass transfer rate, excluding migration (moles/cm?*/sec) 
local mass transfer rate, excluding migration at height x (moles/em?*/sec) 
total height of electrode (cm) 
= exponent of concentration [see equation (35)] 
= radius co-ordinate (cm) 
radius of wire (cm) 
transference number of species reacting at electrode 
transference number of cation in indifferent electrolyte 
component of flow velocity in x direction (cm/sec) 
component of flow velocity in r direction (cm/sec) 
maximum value of u, at height x (cm) 
proportionality factor in equation (13) (cm/sec) 
co-ordinate in vertical direction (height measured from leading edge of electrode) (cm) 
co-ordinate in horizontal direction in the case of a plane electrode (cm) 
number of faradays flowing through electrode when | mole of the reacting species is consumed 
at interface (g-equiv./mole) 
number of faradays flowing through electrode when | mole of the species formed in the 
electrode reaction is evolved at interface (g-equiv./mole) 
number of g-equivalents per mole of indifferent electrolyte (g-equiv./mole) 


densification coefficient : 4 (cm’/mole) 
p dc 
proportionality factor connecting (p» — p,)/po with cy (see text) (cm*/mole) 
= thickness of diffusion layer (cm) 
kinematic viscosity (cm?*/sec) 
= density of solution (g/cm*) 


Dimensionless Groups 
= Grashof number based on x = g(po — p.)x*/por* 
Grashof number based on / = 2(p> — p,)l*/pov* 
local Nusselt number at height x = j,x/Dc, 


= mean Nusselt number = j//Dc) 
Schmidt number = »/D 
x/r, Ilr, 


~ (Sc. Gr," ee (Se. Gr)" 


Nu, Nu i, 
Z al ———4 = 


sNu, yNusotle 
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Superscripts 


refers to the species evolved in a redox reaction 
" refers to the indifferent electrolyte 
j, c, and D without superscript refer to the species consumed in the electrode reaction 


Subscripts 
e denotes electrode surface 
f denotes the corresponding value for a plate 
0 denotes bulk of solution 


REFERENCES 
H. A LartTINeN and I. M. Ko tuorr, J. Phys. Chem. 45, 1061 (1941). 
I. M. KottuorF and J. J. LINGANE, Polarography (2nd Ed.) Vol. 1, p. 399. Interscience, New 
York (1952). 
T. PAVLOPOULOs and J. D. H. StRICKLAND, J. Electrochem. Soc. 104, 116 (1957). 
E. M. Sxosets, L. S. BERENBLYUM and N. N. ATAMANENKO, Zaved. Lab. 14, 131 (1948): Chem. 
Abstr. 43, 8946g (1949) 
N. Ist, K. Buos and G. Trimpcer, Helv. Chim. Acta 37, 2251 (1954). 
H. A. Larttnen, C. H. Liu and W. S. FerGuson, Analyt. Chem. 30, 1266 (1958). 
r. L. MARPLE and L. B. Rocers, Analyt. Chem. 25, 1351 (1953). 
3. S. S. Lorp and L. B. Rocers, Analyt. Chem. 26, 284 (1954). 
L. B. RoGers, H. H. Miter, R. B. Goopricu and A. F. STEHNEY, Analyt. Chem. 21, 777 (1949). 
V. F. Gay.or, P. J. E-vinc and A. L. ConrabD, Analyt. Chem. 25, 1078 (1953). 
H. V. DRUSHEL and J. F. MILLER, Analyt. Chem. 29, 1456 (1957). 
D. LYDERSEN, Acta Chem. Scand. 3, 259 (1949). 
D. B. JULIAN and W. R. Rusy, J. Amer. Chem. Soc. 72, 4719 (1950). 
E. M. Skosets, P. P. Turov and V. D. Ryasoxon, Zavod. Lab. 14, 772 (1948); Chem. Abstr. 44, 
5729f (1950) 
5. I. M. Ko_tHorr and N. TANAKA, Analyt. Chem. 26, 632 (1954). 
M. NICHOLSON, J. Amer. Chem. Soc. 76, 2539 (1954). 
. N. G. CuovnyK, ZA. fiz. khim. 30, 277 (1956); Chem. Abstr. 50, i0561a (1956). 
N. G. CuHovnyk, Dokl. Akad. Nauk SSSR 100, 495 (1955); Chem. Abstr. 50, 1491i (1956). 
P. SILVESTRONI, Ann. Chim. (Rome) 44, 464 (1954). 
S. GLassTONE and G. D. REYNOLDs, Trans. Faraday Soc. 29, 399 (1933). 
C. W. Tosias, M. EIsenBerG and C. R. WILKE, J. Electrochem. Soc. 99, 359c (1952) 
C. R. WiLke, C. W. Tosias and M. EIsENBERG, Chem. Engng. Progr. 49, 663 (1953). 
C. R. WILKE, M. EISENBERG and C. W. Tostas, J. Electrochem. Soc. 100, 513 (1953). 
C. WaGner, J. Electrochem. Soc. 95, 161 (1949). 
N. Ist, Helv. Chim. Acta 37, 1149 (1954). 
R. E. WILSON and M. A. Youtz, Industr. Engng. Chem. 15, 603 (1923). 
E. M. Sparrow and J. L. CrecG, Trans. Amer. Soc. Mech. Engrs. 78, 1823 (1956). 
E. R. G. Eckert, Jntroduction to the Transfer of Heat and Mass. 66, 158. McGraw-Hill, New 
York (1950) 
S. Levy, J. Appl. Mech. 22, 515 (1955). 
N. Ist and R. MULLER, J. Electrochem. Soc. 105, 346 (1958). 
J. R. Kyte, A. J. MADDEN and E. L. Piret, Chem. Engng. Progr. 49, 653 (1953). 
2. I. EpecBorn and A. VAPAILLE, C. R. Acad. Sci., Paris 239, 1363 (1954); 241, 463 (1955). 
I. Epeporn, D. H. PHAM and A. VaPaILLe, Ann. Phys., Paris 1, 207 (1956). 
B. GRUTTNER and G. JANDER, Z. anorg. Chem. 266, 225 (1951). 
R. A. Rosinson and R. H. Stokes, Electrolytic Solutions p. 495. Butterworths, London (1955). 
I. M. KoituorF, and J. J. LINGANE, Polarography (2nd Ed.) Vol. 1, p. 50. Interscience, New York 
(1952). 
Yu. K. Devimarskil, and A. V. Goropyskul, ZA. fiz. khim. 32, 1348 (1958). 
E. M. Sxosets and S. A. KACHEROVA, Zavod. Lab. 13, 133 (1947); Chem. Abstr. 42, 466e (1948). 
Yu. K. Devimarskil, E. M. Skosets and L. S. BERENBLYUM, ZA. fiz. khim. 22, 1109 (1948). 





Steady state limiting current at stationary wire electrodes 


DISCUSSION 


H. FiscHER: Zwei Fragen beziiglich Sonderfallen der Grenzstromdichte-Ausbildung: 1. Besteht 
iiberhaupt Aussicht die Grenzstromdichte bei Elektroden mit elektrochemischer Gasentwicklung 
zu berechnen? Ist die Diffusionsschichtdicke dabei wesentlich verandert? 2. Welche Anderungen 
im rechnerischen Ansatz ergibt der Fall einer tiberwiegenden Bedeckung der Elektrode mit 
Fremdstoffen ? 

N. Ist: 1. Nach vorlaufigen Ergebnissen, die in unserem Laboratorium von J. Venczel erhalten 
wurden, kann eine elektrochemische Gasentwicklung verhaltnismassig leicht die Dicke der Diffusions- 
schicht z.B. um einen Faktor 10 vermindern gegeniiber dem Fall, dass nur die durch Dichteunter- 
schiede hervorgerufene natiirliche Konvektion vorhanden ist. So betrug z.B. die Dicke der 
Nernst’schen Diffusionsschicht bei einer elektrochemischen Wasserstoffentwicklung von 3 cm®* pro 
Min und cm? Elektrodenoberflache lediglich etwa 0,01 mm. Dieser Wert ergab sich aus der Messung 
der Reduktionsgeschwindigkeit von Fe**+- zu Fe*+-Ionen an einer H,-entwickeinden Platin-Elektrode, 
wobei die Zunahme der Fe*+-Konzentration in der Lésung coulometrisch bestimmt wurde. Eine 
vollstandige Berechnung des Grenzstroms an einer Gas-entwickelnden Elektrode diirfte indessen 
zur Zeit kaum mdglich sein. 

2. Es ist zu erwarten, dass eine stark iiberwiegende Bedeckung der Elektrode mit Fremdstoffen 
den durch die Transportvorgange bedingten Grenzstrom herabsetzt. Im allgemeinen diirfte jedoch 
der Einfluss der Fremdstoffe wesentlich davon abhangen, wie gross die blockierten Bezirke im 
Verhaltnis zur Dicke der Diffusionsschicht sind. 

E. LANGE: Die Mitberiicksichtigung von Konvektionseffekten bei elektrochemischen Erscheinun- 
gen erscheint in der Tat wichtig, wie z.B. auch aus folgenden Gesichtspunkten hervorgeht: 

1. Wenn man eine ebene, senkrechte Kupferkathode fiir Demonstrationszwecke an einen 
Waagebalken hangt, in der Absicht, die GewichtserhOhung beim Einschalten des kathodischen Stroms 
bei angrenzender Kupfersulfatl6sung zu demonstrieren, so stellt man fest, dass diese Kathode 
zunachst nicht sinkt, sondern sogar steigt, weil die Konzentrationsverminderung in der Diffusions- 
schicht eine von der geringeren Dichte ausgeléste Konvektionsstr6mung entlang der ebenen 
Kupferkathode nach oben hervorruft, wodurch die Elektrode (wenigstens anfangs) mit nach oben 
genommen wird. 

2. Die im Vortrag theoretisch berechnete Konvektion kann noch komplizierter werden, wenn 
wahrend der Elektrolyse in der Diffusionsschicht feste Niederschlagsteilchen héherer Dichte. gebildet 
werden, die dann, unter Umstanden als Schleier beobachtbar, absinken. 

N. Ist: Ich danke Herrn Lange fiir die Mitteiling seiner interessanten Beobachtungen tiber den 
Auftrieb, den eine senkrechte Kathode durch die natiirliche Konvektion erfahrt. Dies ist im guten 
Einklang mit der Aussage der Theorie, dass die hydrodynamische Strémung eine Reibungskraft 
auf die Elektrode ausiibt. Die Grésse dieser Reibungskraft kann iibrigens aus der Theorie berechnet 
werden. Ein Vergleich zwischen berechneten und experimentellen Werten ist aber bis jetzt nicht 
durchgefiihrt worden. 
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INFLUENCE OF SURFACE PREPARATION OF PLATINUM 
ELECTRODES ON CATHODIC PROCESSES OF 
HYDROGEN PEROXIDE 


G. BIANCHI and G. CAPRIOGLIO 
Laboratory of Physical Chemistry, University of Modena, Italy 


Abstract— Values of static tensions have been measured and cathodic polarization curves have been 
plotted for platinum electrodes in H,O, solutions at various pH values. The results depend upon the 
treatment of the platinum surface. Two different methods of surface preparation have been considered 
With “bare” electrodes and with “oxidized” electrodes differences have been observed for static 


tensions and for slopes of polarization curves 


Data of Bockris and Oldfield,’ Gerischer and Gerischer,? and Winkelmann® for 
the static tensions of platinum in hydrogen peroxide solutions at various pH may be 
compared. As the authors themselves have remarked, the results are not in good 
agreement. The methods of electrode preparation by the aforementioned authors are 
different. In the present work the influence of surface treatments of the platinum 
electrode on the electrochemical behaviour of H,O, solutions was examined. 

The electrode surface can be “‘oxidized’’ or “‘bare’’ (see later). Moreover, the 
electrochemical processes of H,O, are influenced by the hydrogen dissolved in 
platinum electrode during a previous cathodic treatment. Therefore two different 
methods of surface preparation of platinum electrodes have been used: 

(a) “Bare’’ electrode. The electrode is boiled in water to remove dissolved 
hydrogen, and then is ground with emery paper (0000) just before the experiment. 

(b) “Oxidized” electrode. The electrode is treated as in (a) and is then oxidized 
by anodic treatment or by chemical treatment with conc. HNO, or with conc. H,O,. 
Obviously it is not possible to maintain the “bare’’ state in concentrated H,O, 
solutions. The several electrochemical or chemical oxidizing treatments mentioned 
above give the same results: in what follows, “oxidized” electrode means only an 
electrode treated with oxidizing reactants. 

All experiments were performed with the polarization cell and experimental 
arrangement previously described,* with pure nitrogen (99-999 per cent) bubbling 
through the solution. With “‘oxidized”’ and “‘bare’’ platinum electrodes, static tensions 
were measured and cathodic polarization curves plotted for the reduction of H,O, 
(5 x 10-4 M) at various values of pH (1, 6, 13). 

The static tensions at 25°C are given in Table 1; all the tension values were 
obtained by adding 0-2415 V to experimental values (SCE as reference electrode), 
without correction for liquid junction. 

Figs. 1 to 3 show the cathodic polarization curves at 25°C. At all pH the results 
are different for different surface treatment. With “bare” electrodes, the slope of 
polarization curve is low at pH 13: the electrochemical process seems to be related to 
the ions HO, or O,?-, produced by H,O, dissociation. With acid and neutral 


* Presented at the 10th meeting of CITCE, Amsterdam, September 1958. 
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Influence of surface preparation of platinum electrodes 


TABLE 1. STATIC TENSION OF PLATINUM IN 5 x 10-4 H,O, SOLUTION 
V, normal hydrogen scale 
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Fic. 1. Cathodic polarization curves at pH 1. 
5 x 10-*MH,O,, 0-5MH,SO, 





b, mafent 
Fic. 2. Cathodic polarization curves at pH 6. 
5 x 10-*MH,O,, 0-5 M Na,SO, 
0-5 M H;BO, 


solutions, the results with “‘oxidized’’ electrode could be interpreted as an electro- 
chemical reduction of platinum oxide, continously re-formed by the chemical oxidiz- 
ing action of H,O, on the metal. 
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Fic. 3. Cathodic polarization curves at pH 13. 
5 x 10-*MH,O,, 0-1 M NaOH. 


The values given by other authors for platinum oxide electrodes can be compared 

with those given in Table | for “‘oxidized’’ platinum. In Table 2 are reported: 

(a) The values of Hickling® for the static tensions of platinum oxide in solutions 
without H,QO,. 

(b) The tensions evaluated from the cathodic curves of Vetter and Berndt® for 
the reduction of platinum oxides, in solutions without H,O,. 

(c) The tensions evaluated from the experimental curves of Riédlein’ for the 
formation of platinum oxides, without H,O, in solution. 

(d) The values of Hickling and Wilson® for the static tensions of a platinum 
electrode in 10-* M H,O, solution. At this concentration the platinum elect- 
rode must be considered as “‘oxidized”’. 

(e) Static tensions of Table | corresponding to “‘oxidized”’ electrodes in 5 x 10-* M 
H,O, solutions. 


TABLE 2. COMPARISON OF PLATINUM OXIDE AND H,O, STATIC TENSION 
V, normal hydrogen scale 


| | 
Author System | Alkaline solution 





Neutral solution Acid solution 





ol } 
| 


Hickling Pt oxides 0:06 in KOH N 0:50 at pH 6°8 | 0°87 in H,SO, N 


Vetter and Berndt Pt oxides 0-06* at pH 13 0-48 at pH6 0-78 at pH | 








Radlein Pt oxides 0-12 at pH 13 0:50 at pH 6°8 | 0-82 at pH 1 





Hickling and Wilson Pt/H,O, 0-11 in KOH N 0:50 at pH 68 | 0:86 in H,SO, N 
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Bianchi and Caprioglio | Pt/H,O, 0-14 at pH 13 0-49 at pH 6 0-79 at pH 1 
elaine L 


* This value is obtained by extrapolation. 
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As Hickling and Wilson have remarked, the values for alkaline solutions are not 
in good accordance and the hypothesis of the intervention of platinum oxide is 
doubtful in this case. Also the values of Table | indicate that, for alkaline solutions, 
the influence of an “‘oxidized”’ platinum surface is in the opposite direction to that for 
neutral and acid solutions. Differences can be observed also in the polarization curves, 
which do not cross themselves in the case of pH 13 (Fig. 3). 
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REDOXOKINETIC TITRATION: 
A NEW ANALYTICAL TECHNIQUE* 


K. S. G. Doss, K. SUNDARARAJAN, U. H. NARAYANAN 
and S. VISVANATHAN 
Central Electrochemical Research Institute, Karaikudi, South India 
Abstract—It is shown that the end-point in the titration of ferrous salts with ceric salts and that in 
the titration of iodine solution with sodium thiosulphate can be determined precisely by taking 
advantage of the sudden change of redoxokinetic potential at the end point. This technique, which has 
been named as redoxokinetic titration, appears to-have good potentialities of application in analysis. 
INTRODUCTION 
Doss and Agarwal’ found that when two platinum electrodes dipped in a redox 
system are subjected to the action of an alternating potential, a d.c. potential is 
established at each of the electrodes which can be measured with reference to a third 
platinum electrode dipped in the same solution. The phenomenon has been named 
the “redoxokinetic effect’? and the potential is referred to as the “redoxokinetic 


potential’’. A theory of the phenomenon has been worked out for small fields under 
certain specific conditions by Doss and Agarwal.? Oldham® examined the same 
phenomenon in the mercury/mercurous/ion system. He also worked out the general- 


ized theory which gave results very different from those of Doss and Agarwal. Later, 
however he modified the derivation* and obtained the general equation in agreement 
with that obtained by Doss and Agarwal. Barker® has also worked out a generalized 
theory and further extended the investigation to modulated radio frequencies; he 
has thereby worked out a new technique termed r.f. polarography. This technique 
not only surpasses the other known polarographic techniques in sensitiveness but is 
also the only known technique for the study of the kinetics of extremely rapid electrode 
reactions 

It is the object of the present paper to describe a new and simple technique for the 
determination of the end-point in titrations taking advantage of sudden changes of 
redoxokinetic potential at the end-point. Results obtained for the following titrations 
are presented. 

(1) Ferrous ammonium sulphate against ceric ammonium sulphate. 

(2) Iodine solution against sodium thiosulphate. 

2. EXPERIMENTAL 

|. Titration of ferrous ammonium sulphate 

(a) Solution in flask. (i) 20 ml of 0-1 M ferrous ammonium sulphate + 100 ml of 
0-05 M sulphuric acid. 

(ii) 20 ml of 0-02 M ferrous ammonium sulphate + 100 ml of 0-05 M sulphuric 
acid. 

(iii) 20 ml of 0-01 M ferrous ammonium sulphate + 100 ml of 0-05 M sulphuric 


acid. 

(b) Solution in burette: Ceric ammonium sulphate dissolved in 0-5 M sulphuric 
acid and diluted with 0-5 M sulphuric acid to a concentration of Ce** nearly equi- 
valent to that of the ferrous salt. 

* Presented at the 10th meeting of CITCE, Amsterdam, September, 1958. 
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2. Titration of iodine solution 

(a) Solution in flask. 20 ml of 0-1 N iodine solution in aqueous potassium iodide 

- 5 g sodium bicarbonate -}+ 100 ml water. 

(b) Solution in burette. Nearly 0-1 N sodium thiosulphate. 
0-3 A, and a mains resistance. The potential drop across the resistance is then fed 
to the primary of a bell transformer and by using a potentiometer across the secondary, 
any voltage from 0 to 6-5 V (r.m.s.) can easily be obtained. With the help of a series 
of resistors R,, R, and R, the current density at the microelectrodes may be controlled 
to the required value. In the following cases, the current densities were maintained 


a. SE ee Pe 


Magnetic stirrer 
Fic. 1. Set-up for the R.K. titration. 
R, = 1kQ, R, = 10kQ, R, = 40 kQ, L = 130H 
Measurement of redoxokinetic potential 
The circuit diagram of the set-up is shown in Fig. 1. The mains voltage is connected 
to a series circuit containing a current stabilizer (Baretter) capable of stabilizing 
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Fic. 2. Titration of Ca 0-1 M ferrous ammonium sulphate vs. 0-1 M ceric 


ammonium sulphate. 
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Fic. 3. Titration of Ca 0-02 M ferrous ammonium sulphate vs. 0-02 M ceric 
ammonium sulphate. 
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Fic. 4. Titration of Ca 0-01 M ferrous ammonium sulphate vs. 0-01 M ceric 
ammonium sulphate. 


at 1 mA/cm?. The galvanostatic technique is preferred as more convenient than the 
potentiostatic method. A magnetic stirrer is used for stirring the solutions, it having 
been shown experimentally that it does not introduce any complications. 

Typical results are given in Figs. 2 to 5. The main curves give the values of 
redoxokinetic potential after each addition of different volumes of the titrant. Inset 
in each of these graphs is a corresponding derivative curve near to the end-point that 
indicates the precision obtainable by the method. Table | summarizes the precision 
obtainable in various titrations: examination of the table shows that the redoxokinetic 
technique can be conveniently used for precision determination of the end-point of 
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several titrations involving redox systems. Special advantages and limitations of 
redoxokinetic titrations as well as the theoretical aspects of the same are under 
investigation. 
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Fic. 5. Titration of (c.a.) 0-1 N iodine vs. 0-1 N sodium thiosulphate. 


TABLE 1. 





Titration 








. Ferrous ammonium sulphate vs. ceric ammonium sulphate 


. Iodine vs. thiosulphate + 0-4 % 


. *Ferrous ammonium sulphate vs. potassium permanganate + 0-02% 
+ 02% 


. *Ferrous ammonium sulphate vs. potassium dichromate L Ole 
0 

+ 0:2° 

L0O-1% 





See ref. 6. 
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POLAROGRAPHIC METHODS OF INVESTIGATION 
OF THE KINETICS OF METAL DEPOSITION 
FROM COMPLEX COMPOUNDS* 


J. KORYTA 
Polarographic Institute, Czechoslovak Academy of Sciences, Prague 


Abstract—The methods are presented for the analysis of the over-all electrode process of metal 


deposition from a complex or ionization of the amalgam at the dropping electrode. The components 
of the electrode process considered in the paper are diffusion, the chemical reactions of the dissociation 
and the formation of the complex, the electrode reaction and the deactivation of the product of the 


electrode reaction. 


THERE has been considerable progress in the investigation of the electrode processes 
of complex compounds. Gerischer’ has successfully elaborated a method for deter- 
mining the composition of the complex particle taking part directly in the electrode 
reaction. The intention of the present communication is to show how by means of 
the polarographic method an electrode process of metal deposition from a complex 
compound can be analysed and its reaction scheme explained. The components of 
the over-all electrode process are restricted to diffusion, chemical reactions of dis- 
sociation and formation of the complex, electrode reaction and deactivation of the 
product. As a basis for the analysis the following data are needed: the dependence 
of the mean polarographic current on the electrode potential, on the concentration 
of the complex-forming agent and on the drop-time, the dependence of the half-wave 
potential on the concentration of the complex-forming agent and on the drop-time, 
and, finally, the dependence of the instantaneous current on time. 

Let us suppose that the free metal ion (the aquocomplex) is in an equilibrium 
with excess complex-forming agent X and that the complexes MX, MX,,..., MX,, 
are formed. The concentrations of these are given by the consecutive stability con- 
stants? 

[MX,] 


as l 
[MX, a] [XI | 0) 


To give a simple form to the resulting expressions we make the assumption that 
k,[X]> 1 (2) 
for all ; > 0. The equilibrium between the complexes and the complex-forming agent 
is perfectly mobile, i.e. it is not disturbed by the mass transfer during the passage of 


current, with the single exception of the equilibrium between the pth and (p — 1)th 
complex, which may be established with a limited rate 


In this equation k~ denotes the rate constant of the dissociation of the complex and 


* Presented at the 10th meeting of CITCE, Amsterdam, September 1958. 
t As in the experiments the.ionic Strength is kept constant, we use concentration terms instead 
of activities. 
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k* that of its formation. For simplification of the mathematical treatment we suppose 
that® 
l/k*[X] <4, (3) 


where f, is the drop-time. This requirement secures that in the transport-controlled 
case a reaction layer*:*.® is formed at the surface of the electrode. This happens only 
then if its thickness is much smaller than that of the diffusion layer, i.e. 


(4) 


where D is the diffusion coefficient of the electroactive particle. Some of the complexes 
may take part in the electrode reaction, the product of which is the metal dissolved 
as an amalgam in mercury or deposited on the mercury surface. In 
the latter case we exclude problems involving the crystal formation or the reactions 
of complexes in zero-valent state®* as rate-determining steps. Let us restrict the 
problem so that there are only three possibilities for the rates of the electrode reactions: 
(1) The rate of discharge of the complex and of ionization of metal with the 
following formation of the same complex are so great that during the elec- 
trolysis the concentrations of the reduced and of the oxidized electroactive 

forms at the electrode surface are given by the Nernst equation. Such a case 

is denoted in Table | by 


While the ionization is incamparably slower, the rate of discharge is so great 


el 
=== (a polarographically reversible electrode reaction). 


< 


that the concentration of the electroactive form at the electrode surface falls 

to zero, i.e. the condition of the limiting current is fulfilled. This case we 

denote with 

The discharge goes on at a limited rate and the ionization can be neglected 

(a polarographically irreversible electrode reaction). This case is denoted by 
el 

The amalgam formed by the deposition of the metal is usually stable; exceptionally 
it is transformed to a less active form with a rate constant k. This reaction has an 
influence upon the rate of the electrode process only if the electrode reactions fulfill 
the condition (1) (cf. ref. 7, 8). 

The simplest case of the diffusion-controlled metal deposition from a complex 
compound has been investigated by Heyrovsky and Ilkovic,® Stackelberg and Frey- 
hold,’® Lingane™ and De Ford and Hume.'? Metal deposition controlled by the rate 
of the electrode reaction of a certain complex if the equilibrium between the complexes 
in the solution is perfectly mobile has been examined by Tanaka and Tamamushi'® 
and by Stromberg and Ivancova.'* Several problems dealt with in the present paper 
were also the subject of a communication of Badoz-Lambling and Gaugin.'’ Unfor- 
tunately, these authors did not consider the chemical reactions of the dissociation and 
the formation of the complex as volume reactions (cf. also ref. 13, 15a) and, further- 
more, they used an approximate method of solution of the mass-transfer problem 
that has objections. In spite of this their results can be transformed after certain 
modifications to a form that is a special case of the results presented here. 

In Table | a set of reaction schemes of electrode processes of complexes is given 
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which can be (and have been) investigated by the polarographic methods described 
above. The notations adopted here not already defined are MX,, for the complex 
prevailing in the solution, My, for the metal in the amalgam and Mgg inact. for a 
less active amalgam. MX, (the complex taking part in the dissociation reaction), 
MX, (the electroactive complex i.e. the complex taking part of the electrode reaction) 
are complexes containing a number of ligands possibly different from n (usually 
smaller); further, E°® is the standard potential of the system metal-ion/metal in 
amalgam + terms which are functions of the activity coefficients, z the valence of 
the metal ion, i, the diffusion-controlled limiting current, 7, the limiting current 
controlled by the rate of dissociation and diffusion of an electroinactive complex, E,) 
the half-wave potential and g, the potential-dependent rate constant of the electrode 
reaction of the particle MX,. The free metal is denoted by MX, and a perfectly mobile 
chemical equilibrium in the solution by ==. 

The generally known case of the reversible deposition of a complex ion under 
diffusion control is described by the scheme No. 1. From the shift of the half-wave 
potential the stability constant of MX,, can be evaluated. In this and analogous cases 
when a complex particle takes part in a rapid reversible or irreversible electrode 
reaction and is in a completely mobile equilibrium with the other complexes the 
composition of the electroactive particle cannot be determined. 

The limiting current (if it is reached at sufficiently negative potentials) of the 
polarographic wave given by scheme No. 2 is diffusion-controlled, otherwise the 
values of all currents lower than the limiting current are in this case determined by the 
rate of the electrode reaction and diffusion. If we may assume that the electrode 
double-layer is not markedly changed when the concentration of the complex-forming 
agent is varied and that its concentration at the electrode surface is proportional to 
that in the bulk of the solution, in this case the composition of the electroactive 
particle can be determined. 

The polarographic wave corresponding to scheme No. 3 is similar to that for No. 1, 
from which it differs merely by the dependence of the half-wave potential on the 
drop-time. This is the sign of the inactivation of the product of the electrode reac- 
tion.”*> An example of this behaviour is the deposition of manganous ion and its 
weak complexes (e.g. with acetate ions) where an intermediate unstable amalgam is 
formed that undergoes a fast transformation to a less active one and, finally, to 
totally inactive metal.'® 

Scheme No. 4 describes an electrode process that is controlled by the dissociation 
rate of a complex to an electroactive form and by the diffusion of an electroinactive 
form (cf. ref. 17). In this case it can be decided which of the several possible dis- 
sociation reactions is rate-determining, and its velocity constant can be then estimated. 
This has been carried out for cadmium cyanide complexes'® and for the cadmium!?*:?° 
and lead*! complexes of nitrilotriacetic acid. In Fig. | a polarogram of the cadmium 
complex of nitrilotriacetic acid is shown. The limiting current of the first wave is 
determined by the rate of dissociation of the complex, in which one particle of the acid 
is bound. 

The further scheme corresponds to the reversed process, the anodic dissolution of 
an amalgam into a solution of the complex-forming agent when the complex is formed 
with a limited rate. In this way the rate constant of the formation of the ethylene- 
diaminetetra-acetate complex of cadmium was determined.” 
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If the electroactive form (see scheme No. 4) is discharged reversibly, the stability 
constant of the complex prevailing in the solution can be determined*’ (scheme No. 6) 
as has been shown by the example of cadmium* and lead** complexes of the nitrilo- 
triacetic acid. In Fig. 1, the arrow marks the potential range where scheme No. 6 
is valid. 
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Potential of the dropping electrode 
Fig. 1 


In an analogous manner the stability constant of the complex can be obtained if 
the product of the dissociation is discharged reversibly, but the amalgam is unstable 
(scheme No. 7). In this way the stability constant of the nitrilotriacetic complex of 
divalent manganese was determined.'® 

If the electrode reaction of the dissociation product is sluggish (scheme No. 8) 
the same analysis can be carried out as for scheme No. 2. On the basis of the methods 
given in Table | it can be shown that at certain concentrations of cyanide ion, and 
at definite potentials, a cadmium cyanide complex that contains two cyanide particles 
is discharged.'* 

As may be seen from Fig. 1, at potentials more negative than the dissociation- 
controlled wave a second wave appears. The complex discharged in this step is 
certainly less dissociated than that which is electroactive in the first wave. However, 
it cannot be maintained that at the potentials of the second step the process of the 
first wave occurs no more. In fact the process at more negative potentials is illustrated 
by scheme No. 9. On the basis of the method presented in the Table the influence of 
the parallel process (i.e. discharge after dissociation) can be eliminated!*.*3.25 and 
the case treated along the line of scheme No. 2. Thus, it has been shown that in the 
second wave of the cadmium and lead complexes of nitrilotriacetic acid the protonized 
complex is discharged.*>** Further, it was possible to indicate the nature of the 
process occurring in the most negative wave of cadmium cyanide.'* 

The schemes given in Table | can be generalized without difficulty, by considering 
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the equilibria with several complex-forming agents, the acid-base equilibria of the 
complex-forming agent, and the invalidity of condition (2) 
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THE EFFECT OF COBALT ON A LEAD ANODE 
IN SULPHURIC ACID* 


D. F. A. Kocu 
Minerals Utilization Section, Division of Industrial Chemistry, 
Commonwealth Scientific and Industrial Research Organization, 
Melbourne, Australia 


Abstract—The characteristic potential/time curves, at constant current density, for the anodic 
oxidation of a lead surface in sulphuric acid correspond at first to oxidation at the Pb/PbSO, potential 
until an insulating layer of lead sulphate is formed, then to a very sharp rise in potential due to the 
ohmic resistance, followed by a rapid fall as the sulphate is oxidized to the conducting PbO,. The 
potential then passes through a minimum and rises to a value which slowly decreases. When 200 
mg/l. cobalt, as cobaltous sulphate, is added to the solution the minimum is absent: instead, a 
steady oxygen overpotential is rapidly obtained. The final potential reached in the absence of cobalt 
depends on the current density at which PbO, is formed, but when cobalt is present the current 
density of formation has no effect on the final potential. 

The variation of ohmic resistance with time shows that the first sharp fall in potential is ohmic in 
character but that the second rise after the minimum is not. It is suggested that the minimum is 
determined by the oxidation rate of PbSO,. If the oxidation of PbSO, spreads uniformly from nuclei 
on the surface, the PbSO,/PbO, interface will reach a maximum area before overlap of the reacting 
centres reduces it. The potential then rises until oxygen evolution can occur. When cobalt is added, 
the oxygen evolution occurs more readily and by proceeding simultaneously with PbSO, oxidation it 
will mask the effect of changes in PbSO,/PbO, interfacial area. The possible mechanisms of oxygen 
evolution in the absence and the presence of cobalt are discussed. 


INTRODUCTION 


As well as being of fundamental importance in the lead accumulator, the lead dioxide 
electrode is extensively used as an insoluble anode for the electrowinning of metals 
such as copper and zinc. One of its disadvantages in the case of zinc is the over- 
voltage required for oxygen evolution. It has been shown by Wark! and by Koenig 
et al.* that small concentrations of cobalt reduce this overvoltage. The work described 
here is part of a study to obtain further information on this reaction. 

In order to study the possible variations of the lead dioxide surface at different 
current densities, both in the presence and absence of cobalt, it was decided to 
examine some of the phenomena observed during the production of a lead dioxide 
surface. 

Potential/time studies at constant current have been made by Grunbaum and 
Iribane,* Feitknecht and Gaumann‘ and Jones ef a/.5 and current/time curves at 
constant potential by Fleischmann and Thirsk.* They have shown that for a clean 
lead surface, anodically charged in sulphuric acid solutions at a constant current, 
the potential/time curve has a characteristic shape for a given current density. Firstly 
there is a very sharp rise in potential from the Pb/PbSO, potential which is caused 
by the complete coverage of the surface with lead sulphate which has a high electrical 
resistance. When the potential gradient between the Pb/PbSO, and PbSO,/solution 
is sufficient to produce an electron flow through the sulphate to the metal substrate, 
lead dioxide nuclei are formed at centres of positive potential on the PbSO,/solution 


* Presented at the 10th meeting of CITCE, Amsterdam, September 1958 
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interface.© The high electrical conductivity of lead dioxide causes a decrease in 
potential as it is formed. The potential reaches a minimum and then rises again to 
pass through a small maximum after which there is a slow decrease. No satisfactory 
explanation has been offered for the potential minimum and subsequent rise, and 
when it was found in the present study that the addition of cobalt caused a disappear- 
ance of these effects a more thorough examination of these stages was made. 

Potential/time curves were therefore studied at constant current densities in 2 N 
sulphuric acid with and without cobalt. An explanation of the observed phenomena 
is offered and the results described have provided a basis for subsequent work on the 
oxygen evolution in the presence of cobalt. 


EXPERIMENTAL 

rhe cell and reference electrode were similar to those used by Jones et a/.? The 
cell, a modified H-cell, was supported in a water thermostat controlled at 25 + 0-2°C. 
The electrode potential was measured by a Luggin capillary and the reference elec- 
trode was Pt,PbO.,/PbSO,/2 N H,SO,. The lead dioxide was prepared electro- 
lytically from a solution of lead nitrate and digested in sulphuric acid at 50°C for 
several days. An equal weight of recrystallized Analar lead sulphate was added to 
the dioxide and a cleaned platinum wire inserted into the paste made by mixing the 
solids with 2 N sulphuric acid. The potential of this electrode was measured against 
a hydrogen electrode at 25°C and was found to be 1°634 V. This is somewhat higher 
than the 1-625 V found by Hamer’ but since our value was stable it will be used for 
any conversions from the PbSO,/PbO, to the hydrogen scale. Unless otherwise 
stated all potentials refer to the PbSO,/PbO, potential. 

The electrode holders for the lead anode and platinum cathode were made of 
Perspex and polythene respectively. There were no rubber connexions in the cell 
which was made of Pyrex glass. Tap water was double-distilled from alkaline 
permanganate before use and Analar sulphuric acid was distilled under vacuum. 
All solutions contained 2 N H,SO, unless otherwise stated. The lead anodes were 
prepared from 99-99 per cent zone-purified lead. Strips of the metal were drawn 
through dies to form wires of 2 mm diameter, the ends of which were rolled flat and 
then cut to form an electrode surface of approximately 2 cm?. They were then washed 
with alcohol and electrolysed anodically and cathodically in dilute perchloric acid 
before use. 

The current was supplied by two 12 V lead accumulators through a multi-range 
milliammeter and controlled manually by two wire-wound rheostats. The anode 


potential was measured in most cases by a Tinsley vernier potentiometer, but a 
Cossor oscilloscope was used to determine the sharp peaks shown in Figs. | and 2. 

The ohmic cell resistance was measured by a 1000 c/s a.c. bridge method. The 
cell resistance was balanced by a decade resistor with a condenser in parallel. A 
condenser of 20 uF in the a.c. line prevented interference by d.c. from the electrolysis 


circuit. The latter contained an impedance of 25 H to block the a.c. current. 


RESULTS AND DISCUSSION 
(a) Initial potential rise 
There is an appreciable time delay before the initial potential rise (Fig. 1) and it 
is dependent on the pretreatment of the anode. A greater time delay is observed for 
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a thoroughly cleaned lead surface (A and B) than one which may have some lead 
sulphate already present (C). A clean lead surface charged at 0-59 mA/cm? had a 
delay of 8-75 min but this was reduced to 5 min if the electrode were left in contact 
with 2 N sulphuric acid for 60 min before charging. Feitknecht and Gaumann* have 
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Fic. 1. Effect of electrode preparation on potential/time curve. 
c.d. = 5-9 mA/cm?’. Temperature = 25°C 
A. Electrolytically cleaned in HCIO, 
B. Cathodically discharged to Pb/H, potential 
C. Cathodically discharged to PbSO,/PbO, potential. 


found that the current-time product for this induction period is approximately 
constant (0-37 C) with change in current density, corresponding to a lead sulphate 
layer 10-4 cm thick. The present results however show that the current-time product 


depends on the current density (Table 1). The values obtained at the lower current 
densities are in agreement with those of Feitknecht and Gaumann. 


TABLE | EFFECT OF CURRENT DENSITY ON QUANTITY OF ELECTRICITY 


REQUIRED BEFORE 
MINIMUM (Ja) IS REACHED ON THE POTENTIAL/TIME CURVE. qz REPRESENTS 


THE COULOMBS PASSED DURING THE TRANSITION FROM THE MAXIMUM 


MAXIMUM (q,) AND TRANSITION FROM MAXIMUM TO 


TO THE MINIMUM 





Current density 1 3 
(mA/cm*) (C/cm?) (C/cm?) 





0-29 0-33 0-21 
0-59 0-32 0-18 
1-18 0-18 0-14 
2-94 0-18 0-18 
5-88 0-15 











The quantity of electricity required to cover the surface with lead sulphate in- 
creases approximately two-fold as the current density (c.d.) is decreased from 5-9 to 
0-3 mA/cm*. The mean film thickness of lead sulphate at the higher current density 
would then be about half that at the lower. The film thickness calculated from the 
coulombs required for passivation is approximately 4 x 10-° cm at 5-9 mA/cm? 
which corresponds to 10° layers of lead sulphate molecules. The thickness at 0-3 
mA/cm? would be double this, and it seems likely that the sulphate film is not of 
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uniform thickness over the surface but occurs as clumps, and only succeeds in insulat- 
ing the surface when it has reached a certain minimum thickness over the whole 
surface. When the c.d. is raised, a more uniform film is produced and consequently 
less sulphate need be produced to cover the surface. 

[he addition of cobaltous sulphate to the solution had no appreciable effect on 


this portion of the potential/time curve. 


(b) Potential fall and minimum 
[he changes in ohmic cell resistance with time were measured by a 1000 c/s a.c. 


bridge method; they are shown together with the anode potentials in Fig. 2. The 


rapid decrease in potential is associated with a decrease in ohmic resistance, but there 
is a further slow decrease in potential before the minimum is reached which cannot 
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2. Change of cell resistance and anode 
c.d 0-3 mA/cm?. Temperature 
Potential 2 N H.SO, 


Resistance @ 2 N H,SO, 500 mg/I. Co 


be explained by the change in ohmic resistance. The potential rise after the minimum 
is not ohmic in character and must result from an activation or concentration over- 
potential. The non-ohmic fall and rise in potentiai may therefore result from a change 
in the area of the interface between PbSO, and PbO,. If the oxidation of PbSO, 
commences at nuclei on the PbSO,/solution surface and then spreads from these 
centres, the PbSO,/PbO, area will pass through a maximum before the reaction 
centres overlap with a consequent decrease in area. When the surface area is a 
maximum the true current density, and consequently the overpotential, will be a 
minimum. The surface area then decreases, and the true current density and over- 


potential will increase until a potential is reached at which oxygen can be evolved. 


rhe results in Table | suggest that at the smaller currents there is an appreciable 
amount of sulphate still present when the potential begins to rise, and it is quite likely 
that oxygen evolution and PbSO, oxidation can occur simultaneously so that the 
resulting potential will be determined by the fraction of the current used for each of 
these reactions. When the current is increased, the minimum on the curve becomes 
less apparent (Fig. 3) because at the higher potentials oxygen evolution may occur 
before the minimum is reached and consequently decrease the effect of PbSO, 
oxidation on the potential. 

On continued electrolysis, the potential slowly approaches a steady value which 
may result from slow changes in the activity of the PbO, surface arising from poten- 
tial-dependent alterations in the surface of the PbO,. Jones et a/.° have shown that 
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the potential of oxygen evolution on PbO, is time-dependent. The results in Fig. 4 
show the potential/log (c.d.) curves obtained for PbO, formed under different condi- 
tions. The broken curve shows the potential after oxygen evolution is established at 
the stage where the potential changes with time are very slow. The PbO, in this case 
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Effect of current density on potential/time curve. Temperature 23 tx 
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urrent/potential curves for oxygen evolution on lead anodes prepared under 
different conditions. Temperature ae 4 
ie Polarized at fixed c.d 
Polarized at 200 mA/cm? for | h and then c.d. decreased. 


was formed at the apparent current density shown for each point. The full curve 
was obtained by forming the PbO, at 200 mA/cm* apparent current density for 1 h 
lly reducing the c.d. over a period of less than 5 min. If it is assumed 


hen rapidly 
this full curve represents the oxygen overpotentials for a PbO, surface of maxi- 
mum activity it is apparent that unti! a potential of 0-5 V is reached the PbO, surface 


not fully activated. Above this potential the maximum activity is rapidly attained. 
In the presence of 200 mg/l. cobalt as cobaltous sulphate the minimum on the 
1arging curve is eliminated (Fig. 5). It was also observed that very much less PbO, 


was formed on the surface and in some cases the metallic appearance of the surface 
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was unchanged when oxygen was evolved. It has already been shown that cobalt 
has no effect on the initial sulphation of lead and only becomes effective when the 
potential has risen to a value where oxidation of Co** to Co** can occur. Cobalt 
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Fic. 5. Effect of Co on potential/time curve. Time from maximum on curve. 
Temperature = 25°C. 
--- 2NH,SO, 
—— 2NH,SO, + 200 mg/l. Co 
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Fic. 6. Current/potential curves for oxygen evolution on lead anodes prepared under 
different conditions from solutions containing 200 mg/l. Co. Temperature = 25°C. 
@ Polarized at fixed c.d. 
< Polarized at 59 mA/cm? for 1 h and then c.d. decreased 


reduces the oxygen overpotential and must therefore facilitate the evolution of oxygen 
with the possible result that, once a conducting path of PbO, is formed, a significant 
proportion of the current may be used for oxygen evolution in preference to the 
oxidation of lead sulphate. The slower decrease in ohmic resistance supports this 
view (Fig. 3). 

In a subsequent paper on the potential/log (c.d.) relationships it will be shown 
that oxygen evolution in the absence of cobalt could result from the discharge of 
hydroxide ions or water molecules while in the presence of cobalt the rate-determining 
step may be a dissociation of the type 


4CoOH** = 4Co*+ + O, + 2H,O 
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which would not depend greatly on the activity of the PbO, surface. The results in 
Fig. 6 show that the potential at which the PbO, is formed has little effect on the 
oxygen overpotential when cobalt is present and support this mechanism. 


icknowledgements—This investigation forms part of a programme of work carried out within the 
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DISCUSSION 
E. LANGE: Nach intermittiert-galvanostatischen Untersuchungen scheint zwischen der Bildung 
von PbSO, aus Pb und der Oxydation von PbSO, zu PbO, unter gewissen Versuchsbedingungen 
auch noch die Bildung eines basischen Sulfates (PbO.PbSO,) stattzufinden. 
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THE SULPHURATION OF COPPER WITH POLYSULPHIDE 
SOLUTIONS STUDIED BY RADIOACTIVE TRACERS? 


J. Litopis, J. M. GAMBOA and L. ARIZMENDI 
Instituto de Quimica Fisica ““Rocasolano” C.S.I.C. Serrano 119, Madrid, Spain 


Abstract—Copper discs of a certain size are introduced into radioactive sodium polysulphide 
(sulphur-35) solutions and moved in simultaneous translation and rotation, by a small motor run- 
ning at 60rev/min. From the measurements of the radioactivity on the surface of the discs the amount 
of deposited sulphur can be calculated. 

For temperatures higher than 25°C the form of the curves representing the amount of sulphur 
deposited against time corresponds to a quadratic equation. The results obtained at 17, 10 and 
0-5°C show a change in the kinetic law. 

The plot of log &, against 1/7 permits us to determine an energy of activation AH,* 7:0 kcal/mol, 
and the plot of log k, against 1/T gives a straight line, the slope of which corresponds to an energy 
of activation AH,* 11-6 kcal/mol. 

Working with solutions of different compositions we have been able to study the effect of varying 
S, and S,,. For values of S, < 0-16 g/l. the films formed are coherent and the kinetic law is para- 
bolic, but for higher values of S, the films are porous and the amount of corrosion is linear with 
time. 

The mechanisms of these surface reactions of copper are discussed, taking into account the 
deficiency of metal in the compounds formed and their semi-conducting properties 


THE reaction of copper with aqueous solutions of polysulphides is rapid, and in 
certain conditions leads to the formation of adherent films that show interference 
colours. In other circumstances a dark and less adherent deposit is formed. 

The first attempt to study quantitatively the kinetics of this reaction was that of 
Fischbeck,’ who showed that the thickness was an approximately parabolic function 
of time. Later, the question was dealt with by Hoar and Tucker? to whose work we 
refer in more detail below 

Dyess and Miley® determined the thicknesses of the copper sulphide films corres- 


ponding to the different interference colours using the electrometric method devised 
by Evans and Bannister,* and further developed by Miley.» Visual observation of 
the interference colours enabled Hoar and Tucker? to make quantitative calculations 


on the course of the reaction with which we are concerned. Although this visual 
method of estimating the thicknesses of the films formed is subjective, the authors 
believe that the probable errors do not affect the general shape of the curves 
representing the variation of the thickness with time. 

These experiments were done with very dilute solutions of ammonium poly- 
sulphide in 2°, sodium carbonate solution. Under these conditions Hoar and Tucker 
were able to prove that: 

(a) The layer that is first formed grows thicker at a constant rate, approximately 

proportional to the polysulphide concentration of the solution; 

(b) in the later stages the law of growth becomes a parabolic relation of the form 
A? = At B, the reaction rate now depending to a much lesser extent on the 
polysulphide concentration. Also, they found that the reaction rate decreases 
as the pH diminishes. Furthermore, there is an accelerating effect of light on 
the thicknesses of the films formed in the initial stages of the reaction. 

+ Presented at the 10th meeting of CITCE, Amsterdam, September, 1958 
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These results were explained by an application of the theory of lattice transport 
and it is now generally believed that, in the first stages, the process which determines 
the reaction rate is the diffusion of S,?~ ions towards the surfaces under attack, 
whereas in the later stages the reaction is governed by the migration of Cut ions 
through the film. 

Hoar and Tucker mention the desirability of carrying out a more detailed inves- 
tigation, using polysulphide solutions well defined by analysis. Only thus will it be 
possible to understand the mechanism of this reaction, since these polysulphide 
solutions are rather complex. 


1. STUDY OF POLYSULPHIDE SOLUTIONS 


Through the action of S on aqueous solutions of alkaline sulphides, polysulphides 
S,?- are formed, whose mean “‘polysulphuration index” j in aqueous solutions is not 
likely to be above five.’»*.*4° Indeed, in a detailed study, Peschanski and Valensi"* 
prove that an erroneous analytical method was the cause of Kiister and Heberlein’ 
finding polysulphuration indices slightly above five. 

In an aqueous solution with a mean index of polysulphuration j, it is reasonable 
to admit the establishment of a series of equilibria of the type 


2S,2- = Sir. + Sr (1) 
so that, in given conditions, a distribution of concentrations for the ions SH~-, S*-, 
S/>-, is obtained, in which 2< y< 5. Furthermore, the ionization equilibrium 
must be taken into account. 

On the other hand, from the electrochemical standpoint, it has been proved"? 
that on an inert electrode a redox potential becomes established, and this can be 
interpreted® as being due to the series of reactions: 

yS$_1==(y — 1)S,2- + 2e (2) 

Starting from these considerations, Peschanski and Valensi*-"" show the possibility 
of determining by experiment the distribution of the concentrations of all the ions 
containing sulphur in a solution of a given degree of polysulphuration. They deter- 
mine directly the total concentration c of the various sulphide ions, the mean 
polysulphuration index jy, the redox potential e and the pH. 

The later work of Maronny and Valensi'*."*-1°.16 has given more accurate experi- 
mental values involved and we can, therefore, now place a good deal of trust in this 
method of calculating the concentrations of the various sulphide ions. 

From the analytical standpoint, it is not necessary to know the individual molecu- 
lar complexes, the solution being expressed merely by the parameters introduced by 
Valensi,'’.'® representing by S, the sulphur (in g/l.) corresponding to thiosulphates; 
by S,, that of the initial amount of Na,S (monosulphide sulphur); by S, the solid 
sulphur dissolved to form the polysulphide solution; and by S, the SH~ (sulphydrate) 
in excess of that produced by the hydrolysis of the S?-. With these definitions the 
quantities c and j will be defined as follows: 


Sat S, 


32 
.+6.46 


ey 


(3) 
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Now, if the pH of the solution and its ionic strength are mainly governed by the 
supporting electrolyte, the values of c and j will actually define the effective composi- 
tion of the solution, characterizing the relative proportions of the various poly- 
sulphide ions. Valensi has pointed out!® that all the sulphide ions make a con- 
tribution to each value of j and that there is no single stoichiometric anionic form. 


2. EXPERIMENTAL TECHNIQUE 


A. Preparation of non-radioactive solutions 

We required two kinds of stock solutions, by taking different relative volumes of 
which, we could obtain the compositions required for each experiment. 

One of the solutions, which we shall henceforth call monosulphide, was prepared 
by passing H,S through NaOH. The other type of solution, which we shall call 
polysulphide, was prepared from monosulphide solutions by saturation with an 
excess of sulphur, shaking until the quantity of the remaining solid appeared constant. 
Both the monosulphide and the polysulphide solutions were poured, immediately 
after their preparation, into glass ampoules of about 50 and 25 cm’, respectively, 
which were then closed in vacuum and marked with the serial number and the date 
of preparation. All polysulphide solutions were guarded against the action of light. 


B. Analytical procedure 


The following ions may be present in the solutions: S,?~ (1 < jp <5), SH-, 
S,0,?-, OH-, Nat and possibly SO,?-. The analytical procedure we have used is 
essentially similar to that developed by Valensi and Peschanski.® This method was 
chosen because we considered it quicker than that of Schulek and Kérés° for such 
solutions. In describing it we use the nomenclature set forth in the introduction. 

In accordance with what is generally accepted, in none of the analyses done by us 
have we found jy values of the mean polysulphuration index above five, notwithstand- 
ing the long shaking of the solutions in the presence of a great excess of sulphur. 

We call S,’ the total concentration of sulphur, expressed in g/I., obtained by direct 
analysis of this element. S,is the total obtained by adding up the partial concentrations: 


S, Kn S, + Sin a S, F: Sh 


A comparison of the values found for S,’ and S, serves to check the accuracy of 
the analytical results. In the calculations in which the concentrations of total sulphur 
is used, we quote S,’, which is least liable to error. 

The analytical procedure was essentially the same whether the solutions were of 
monosulphide or polysulphide; in the former case 5 ml of sample was analysed and 
in the latter, 2 ml. The differences observed between the values of S, and S,’ are 
generally below | per cent. 


C. Study of the stability of the solutions used 

The time lapse between the preparation of the solutions to be used in each series 
of experiments and the termination of the latter never exceeded 5 h. During this 
time the solutions were kept in glass vessels with ground glass stoppers. We were 
interested in getting to know whether any changes might occur, in these circumstances 
in the composition of the solutions, through possible oxidation by the air.*" 
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For this purpose we did two complete analyses of a monosulphide solution, one 
immediately after opening the ampoules containing it, and another after the solution 
had remained 5 days in conditions similar to those of experiments. A comparison of 
the results of the two analyses shows that the stability is satisfactory over the time 
interval of the experiments; the slight variations observed can be explained in agree- 
ment with Schulek and K6rés,”" according to whom Na,S solutions are oxidized by 
the O, in the atmosphere to give S,0,?-, SO,?~ and SO,?-. 

We have confirmed that the solutions containing polysulphide are much less stable. 
However, in the concentration range used in these experiments, the stability is 
sufficient for their composition not to vary in the 5-hour interval. Therefore, the 
original solutions were kept in small topaz-coloured ampoules, in a vacuum, and one 


ampoule was used for each set of experiments. 


D. Preparation of radioactive solutions 

By mixing sodium monosulphide and polysulphide solutions in suitable propor- 
ions we can get solutions with various mean polysulphuration indices. In preliminary 
tests we were able to prove that these solutions were not stable at pH less than ~10, 
for which reason an alkaline medium, 0-1 N NaOH, is necessary for preventing the 
otherwise possible gradyal precipitation of sulphur. 

For labelling the solutions with radioactive sulphur we dissolved elementary S® 
in the monosulphide solution, subsequently mixing this with the polysulphide. The 
radioactive sulphur, as a solution of 2-3 mg of S in anisole, was diluted with this 
solven a tota 50 ml of solution, containing 1:26 mg on 16 September, 1957. 

his dilution makes it possible to take, with sufficient accuracy, volumes which 
through evaporation, give sulphur deposits of known activity and weight. 

This evaporation was difficult experimentally because anisole has a low vapour 
pressure and sulphur can be lost by sublimation and oxidation. For this reason, the 
evaporation of the anisole solution was carried out in a vacuum line under a pressure 
of some 20 mm and at a temperature of 50°C, with sulphur losses under 10 per cent. 

he evaporation was ended, the vacuum line was filled with nitrogen to avoid 
as far as possible any contact of the sulphur with air. 

the efficiency of all the evaporation processes, | ml of the original active 
diluted with anisole to a volume of 10 ml (solution A*); samples of 
‘+r were taken in 22 mm diameter ashing dishes and the radioactivity 
neasured with a Geiger—Miiller counter. The deviations found in these deter- 

and their mean value was 2743 cts/min, corresponding to 4-6 
sulphur. With this information and by comparing the radioactivity 


measurements done in the same way using the sodium monosulphide solutions, we 


deduce the radioactive content of the preparation of the active monosulphide 


solutions, and 


therefore, their specific activity. 

However, these measurements enable us to find only the ratios of the activities of 
the sulphur solutions in anisole and those of monosulphide solutions. We have 
likewise to know the ratio between the measured activity on the circular copper plates 
used in the experiments and the weight of sulphur. This ratio can be found through 
the specific activity of the original solution, knowing also by calculation the efficiency 
of counting, as described below. 

It was expected that the efficiency of counting would be slightly greater than that 
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found on a previous occasion,” for samples with C™ prepared in a similar way and 
measured in the same counting equipment, since the energy of the # particles of S* is 
somewhat higher than that of C'*. In the present case we obtained an efficiency 
of 12-4 per cent, by counting several samples prepared in conditions similar to those 
of the sulphuration experiments. On to each of several copper plates of 25 mm 
diameter and 0-4 mm thickness, after electrochemical polishing, we spread 0-05 ml of 
A solution. The solvent was then evaporated by means of an infra-red lamp prior to 
counting. 

We were interested in finding the minimum time required for complete solution 
of the very small sulphur residue in the monosulphide solution. We found that 2:5 h 
sufficed to obtain a solution of constant activity. 

Another important question is that of the rate of exchange between the sulphur in 
the labelled monosulphide and the sulphur in the polysulphide solution with which 
it is mixed. According to Haissinsky and Peschanski® and KGrdés ef a/.,”* total 
exchange takes place between the sulphur of the monosulphide and polysulphides. We 
infer from the experimental results that 3 h is sufficient to establish isotopic 
exchange equilibrium. 

The method of preparing the solutions for the reaction consists in taking first in 
each tube 10 ml of 0-1 N NaOH, adding 2 ml of labelled monosulphide, | ml dilute 
polysulphide and making this up with 17 ml of 0-1 N NaOH. The contents of each 
tube are shaken briskly and then the tubes are closed with ground glass stoppers and 
protected from light. 


E. Preparation of the small copper discs 

Copper discs were used in the sulphuration experiments. They were 25 mm 
diameter and 0-4 mm thick, with a small hole near the edge to facilitate handling. 
Spectrographic analysis of samples taken at random showed only traces of Si, Pb, 
Ag, Al, and Fe as impurities. 

These discs were initially degreased with benzene in a soxlet, followed by washing 
with acetone and distilled water and treating with dilute nitric acid. After further 
washing and electrochemical polishing, at 1-2—-1-3 V during 10 min in 60 per cent 
phosphoric acid solution, the discs were rapidly washed in distilled water. This 
polishing and subsequent washing were carried out immediately before the reaction 
experiments, and to minimize oxidation (cf. Allen”) the metal plates were introduced 
while still moist into the reactant solution. 


F. Experimental method 


We evaporate the estimated amount of A solution of S* in anisole and immediately 
dissolve the residue in 20 ml monosulphide solution, taking care to exclude air. We 
shake briskly and then allow it to rest for 12 h, after which we determine the radio- 
active content of the preparation of radioactive solution as explained above. We then 
prepare the reaction solutions as described, by adding sodium hydroxide and poly- 
sulphide in glass tubes of 28 mm internal diameter and 11 cm in length, closed at one 
end and having a ground glass stopper at the other. These solutions are shaken for 
a few minutes, and allowed to stand 2-3 h for the isotopic exchange to come to 
equilibrium; then one of the tubes is placed in the thermostat till it reaches a steady 
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temperature. Meanwhile, we carry out the electrochemical polishing and the succes- 
sive washing of the copper disc, and then rapidly transfer it from the last washing 
(in water) to the reaction solution in the thermostat. 

The experimental technique of stirring the solution consists in moving the discs 
in simultaneous movements of translation and rotation by means of a small motor 
at 60 rev/min. All experiments were carried out in similar conditions of semi-darkness. 

At the end of the experiment, the disc is removed to a vessel similar to that used 
for the reactions, and containing distilled water at the same temperature. Great 
attention should be paid to this last detail, for it has been observed that a considerable 
difference in temperature between the washing fluids and the small metal discs may, 
if the deposits are relatively thick, cause them to scale off and be lost, probably due 
to contraction. We therefore wash the disc several times under these conditions, and 
afterwards transfer it to a drying apparatus containing silica gel in vacuum at 
about 40°C. 

Before and after each experiment, we take several 0-1 ml samples of the reaction 
solutions, which we evaporate on stainless steel discs equal in size to the copper ones, 
and check with our counting system the total balance of activities before and after 
the experiment, 


G. Counting and calculation of the thickness of the films 

Next comes the counting of the radioactivity from the plate, taking into account 
the various corrections for coincidence, background, decay of the nucleide, sensitivity 
of the equipment, and specific activity of the solution used. In this way the experi- 
mental figures for the radioactivity measurements can be translated into amounts of 
sulphur by weight. 

Table 1 shows an example of the calculations effected for each experiment of a 
series. 

In the above Table the 4th column shows the activities corrected for a paralysis 
time of 400 us, fixed in our system of counting. In the 8th column we give the result 
of applying the decay correction, taking for half-life of S*, T= 87-1 days. In the 
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10th column are shown the activities referred to a standard, and in the 12th column 
the values of the weights of sulphur per unit area calculated from the activities in 
column 10, knowing for each case the appropriate specific activity (in column 11). 
The calculation of the latter is given in detail in Table 2. 
H. Checking of anomalous counts by autoradiography 

In a small percentage of experimental measurements we found activities which 
did not tally with the rest of the points on a smooth curve. In these few anomalous 
cases checking by autoradiography revealed contamination on the edges and, some- 


times, on certain points, round the edge. 


3. EXPERIMENTAL RESULTS 
Using the techniques described, we have carried out three series of experiments to 
ascertain the influence of the temperature and of the concentration of S,,, maintaining 
the other experimental conditions effectively constant. Lastly, we carried out a 
series of kinetic experiments to observe the effect of varying the concentration of S.,,, 
while maintaining that of S,, constant. 


A. Influence of temperature 

The first series of experiments was performed with an active solution whose mean 
index of polysulphuration was jy = 1-03,, the temperature being 25°C. The composi- 
tion of the solution was: S, 0-97, g/l., S, 0-035 2/I.,S, 0-017 g/l... and S 
0-027 g/l. Each point on the curves was obtained separately, the experiments corres- 


ponding to certain points being repeated several times to check the reproducibility 


As can be seen in Fig. 1, the experimental points lie on a parabola. 
In experiments carried out at 10°C the experimental points no longer follow a 




















The sulphuration of copper with polysulphide solutions 47 


parabolic relation. Furthermore, the weights of deposited substance (expressed as 
usual as S) are, from the very beginning of the experiment, greater than those in the 
experiments at 25°C. The appearance of the surface of the discs, after reaction at 
10°C, is different from that when the temperature is above 25°C; the deposit in the 
former case looks porous, granulated, and dull almost from the start, and it shows 
no interference colours. 

We have made a similar study with solutions with a higher polysulphuration 
index, ) = 1-16, the composition of the solution being: S,, = 1-01, g/1.,S, = 0°16, g/l., 
S, = 0-023 g/l. and S, = 0-027 g/l. The experiments were carried out in the same way 
as previously, at 25°C, 40°C and 60°C; experimental points are shown in Fig. 2. 
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Fic. 2. y = 1-16 


To check whether, with this latter solution, the singularity previously observed in 
the influence of the temperature still persisted, we carried out experiments at 17°C, 
and found that on the first part of the curve (i.e. up to 10 min of reaction) the points 
were, as expected, below those of the 25°C curve; but after this period a discon- 
tinuity (not shown in Fig. 2) occurred, and the points were located above those for 
25°C. We next performed another series of experiments at 10°C, in which the experi- 
mental points (Fig. 3) were also found to be above the 25°C curve; the shape of the 
curve indicated that the film formed was no longer coherent. 

In another set of experiments carried out with the same index and at 0-5°C, we 
found similar results, although the reaction (Fig. 3) was slower than at 10°C. The 
shape of the last two curves is similar, and indicates a linear (rather than a parabolic) 
kinetic relation. 

The aspect of the deposits in these last two series of experiments is also different 
from that of films obtained at temperatures above 25°C, but is similar to the aspect 
of the discs which have reacted at 10°C with a solution of polysulphuration index 
1-036. 
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B. Influence of concentration of the polysulphide, S., 

Next, we carried out several series of experiments to study the effect of varying S,.. 
The temperature was constant at 25°C and, as in the previous cases, we obtained the 
points required to describe the kinetic processes for each of the solutions listed in 
Table 3 

In Fig. 4 the continuous lines show the results of first five series of experiments, 
and the broken lines show results of the two series carried out with greater concentra- 
tions of polysulphide. For low values of S, we note the validity of the quadratic 
kinetic relation, while, on the other hand, the results relating to the two series of 
experiments with higher S, values (j values of 1-205 and 1-237) suggest rather a 


TABLE 3. 
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0-00 5 0-070 0-14, 0:21, 0-245 
0-97 7 0-98, 1-00, 1:026 1:03, 
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0-027 0-027 0-027 | 0027 | 0-027 
1-00 1-07 ; 1:20, 1-23, 
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linear kinetic relation. In this case the deposit is loose and shows no interference 
colours. 


C. Influence of concentration of monosulphide, S,,, 


The series of experiments to study the influence of varying the concentration of 
was carried out, maintaining the concentration of the other forms of sulphur 
approximately constant. For this we prepared the solutions with equal volumes of 
polysulphide and varying volumes of monosulphide. This maintains S, constant while 
S,, and S, vary together with the polysulphuration index, which reaches a maximum 
value of 1-50 in solutions containing 0-5 ml of monosulphide solution. 

The results obtained, even though the points are more scattered than in previous 
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studies, indicate that the quadratic kinetic relation still holds, and the representation 
of all the points on the same logarithmic plot produces a single straight line, provided 
that we do not take into account the points relating to short times (Fig. 5). 

Table 4 shows the compositions and polysulphuration indices for each of these 
experiments. 


5 




















t 
S,, 0°27, g/l. @ = S,, 0-52, g/l. 
= S,, 1-00, g/l. A =S,, 1-97, gil. 
4. MICROSCOPIC OBSERVATION OF THE SURFACES 
AFTER ATTACK 

Microscopic observation of the metallic surfaces after they had been attacked by 
the polysulphide solution was carried out. We describe some representative 
photomicrographs (Figs. 6-12) below. 

For a reaction time of 2 min at 40°C, in a solution. of which the S, values was 
0-163 g/l. and with a quantity of deposited sulphur of 7 y.cm~*, the disc appeared of 
a brownish-red colour visually, while under the microscope it was like a mosaic of 
yellow and light-red polygonal groups, mixed with others of a dirty green colour 
containing tiny crystals. A proportion of the polygons were dark brown and stood 
out prominently in relief (Fig. 6). 

With continuing sulphuration, the general appearance tended towards greater 
uniformity and the variety of colours disappeared. Finally, only light and dark 
brown remained, and a large proportion of grey groups stood out (Fig. 7). Still later, 
only these grey groups remained, covering the surface. 

For reaction time of 30 min at 60°C, in a solution of which the S, value was 
0-035 g/l., and with a quantity of deposited sulphur of 15 y.cm~*, the disc appeared 
grey to the naked eye, whereas under the microscope (Fig. 8) there was visible a 
background composed of a multi-coloured mosaic in which prominent dark fo1mations 
stood out, which did not follow the structure of the metallic base. 
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Figs. 9, 10 and 11 relate to experiments carried out at 10°C with a solution of 
which the S,, value was 0-16, g/l. the reaction times being 1, 3 and 10 min respectively, 
with quantities of deposited sulphur of 2-7, 7-6, and 20-9 y.cm~*. A characteristic of 
this series is that, from the start, there appeared against a background with inter- 
ference colours (including predominantly yellow, mauvish pink, and greenish blue) 
some dark grey formations showing no interference colours—probably non-coherent 
agglomerations (Fig. 9). As the reaction progressed, the dark spots predominated more 
and more (Figs. 10, 11), though cracks and small *‘bald patches”’ could also be seen 
with interference colours in the background. 

In the original of Fig. 12, which relates to an experiment carried out at 25°C 
with a solution of S,, = 0°14 g/l., reaction time 2 min, and sulphur uptake 2-6 y.cm~™, 
the background was mottled, with bands of yellow colour being hardly perceptible, 
but mauvish pink abundant with some bluish green and brownish yellow, these bands 
surrounding, in the order given, sharply bounded formations coloured dark brown 


to black. 
5. DISCUSSION 
Generally speaking, if the sulphuration process with which we are concerned is 
governed by an interfacial reaction and by the transport of material through the film 
that is formed, we may expect that, under any given experimental conditions, the 


kinetic law will be of the type 


(6) 


Az A 
Ee 


in which A is the increase in weight per unit area of metallic surface and k, and k, 
are the rate constants for the diffusion process and the reaction process respectively. 

The plots of log A as a function of log ¢ suggest that the copper sulphuration in 
Na,S, solutions does not, under any of the circumstances studied, proceed according 
to a purely quadratic kinetic relation. The plots of t/A as a function of A allow us to 
draw straight lines, from the slopes and intercepts of which we can calculate the 
appropriate values of k, and k,, although the final fitting of equation (6) to the 
experimental points is done by further trial and error. 

The respective values of the constants for the data of Fig. 2, » = 1-160, are 
summed up in Table 5, in which these constants are shown in laboratory units 
(k,, y2 cm min“!; k,, y cm-* min“) and in practical units (k,’, g? cms"; k,’ 
gcm-* s~'). By means of these data we can calculate the corresponding “‘rational”’ 
values of these constants. 


TABLE 5. 








temperature ka ka k, k,’ 
(°C) y? cm” * min~) (g? cm™* s~*) (ycm™? min“) | (g. cm™* s~") 


0:31 107" ‘9, 0-33 10 
0-44 107}? ‘5, 0-42 10 
1:33 107 0:76 10-7 
3-2, 10°"? Z 1:3, 10 
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The plot in Fig. 13 of log k, and log k, as a function of |/T gives perfectly straight 
lines from which we infer the corresponding values of the parameters in the Arrhenius 
equation 

k = A exp (—AH*/RT) (7) 


taking no account of the mechanism of the reaction, as 


A’, = 14-5 10° g? cm~* s“ AH,* = 11-6 kcal/mol 
(8) 
6:25 10°° g cm? s AH,* = 7-0 kcal/mol 


Similarly, the results shown in Fig. 1, for p = 1-036, give the constants quoted in 
Table 6. Plots of log A against 1/T in this case, as is to be expected, lead to the 
same values of the enthalpies of activation as before, but the values of the parameter 
A depend on S, and, consequently, on the polysulphuration index j, if the 


concentrations of all other ions are kept constant. The values found were: 
A,’ = 0°87, 10-° g? cms"! A, = 1-5, 10° g cm-*s“* (9) 


© 


On the other hand, we infer from consideration of the results in Fig. 4 and 5, 
that the rate of this reaction depends on S,,, but is almost independent of S,,,, if the 


TABLE 6. 





temperature | ka ky’ k, 
e | (v? cm™* min“) (g? cm~* s~*) (y em”? min™*) 





0-28 10-8 
0-7, 10-8 


2:2 10 13 
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other experimental conditions are invariant. If to the results represented in Fig. 4 we 
fit curves of the type of equation (6), we obtain the constants given in Table 3. These 
experiments were carried out at 25°C and §S,, is also practically constant. However, 
S, varied appreciably from one set of experiments to another. 
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In Fig. 14, k,”/* is shown as a function of S,, and we may observe that these quan- 
tities are proportional to one another. On the basis of the results obtained at 25°C 
and bearing in mind the value of the aforesaid experimental enthalpy of activation, 
we have drawn the straight lines that would correspond to experiments at 40°C and 
60°C; these agree fairly well with the available data for these temperatures. The 
systematic deviations observed when S, = 0-16 g/l. can be explained by the fact of 
the appearance, as we observe in the photomicrograph, of a few non-coherent 
formations. 

We thus find for the relation between k, and S, 


k4/(g? cms!) = 1-70, 10-3 exp (—11,600/RT)S,*”. (10) 


The variation of k, with S, is shown in Fig. 15 for experiments carried out at 25°C. 
We see here a straight line which does not pass through the origin, and it is again 
evident that, for S, > 0-16 g/I., deviations occur from the behaviour characteristic of 
lower concentrations. Thus, the dependence of k, on S, can be expressed as follows: 

k, =a,S, + 6S,, (11) 
where the second term, the physicochemical significance of which we shall now 
examine, includes the concentration S,,.. 
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In view of the results at constant S,, and using the values of AH,*, equation (11) 
can be written as follows: 


k,'(g erx-® s“*) = 2-29 10-* exp (—7000/RT)S, + B.S “4 


On the other hand, experiments carried out at 25°C and with S, = 0-14 g/l. (which is 
kept constant), yield the results shown in Fig. 5 which would seem to indicate only a 
slight influence of S,, on the kinetics of this reaction. However, interpreting these 























results by means of equation (6), we find that the constants k, and k, do vary slightly 
with S,, and we also see that the effect on the overall reaction rate is small due to the 
approximate compensation of the variation in k, and k,. In other words, the kinetics 
of this reaction appear to be practically independent of S,,,. 

As regards the constant k,, the experiments are not sufficient for us to know the 
temperature coefficient of f,, but it is probably low. The experimental results enable 
us to calculate this constant at 25°C thus: 


k,'(g cm~* s~") = 1-67 x 10-*S, + 4-7 x 10°°S,, (13) 


This relation also shows that the influence of S,,, is small by comparison with that 
of S,, and probably due to the O, dissolved in the polysulphide solutions, which will 
allow the S? ions (always present in these solutions) to react. We cannot now discuss 
further the mechanism of this reaction. On the other hand, its intervention would 
explain the slow, but appreciable, action of solutions of Na,S on clean surfaces of Cu. 

As regard the general mechanism of the sulphuration reaction, it is clear®* that, on 
the Cu surface (internal interface) a layer will be formed of the compound richest in 
this metal, i.e. Cu,S. Under certain conditions, the exterior of the surface film may 
consist of various types of sulphides, i.e. there may form on the outer interface a 
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compound poorer in metal. The general theoretical treatment of this has been given 
by Valensi,”’** who applied his theory very successfully to the oxidation of Cu. 
However, the shortage of data relating to the sulphuration process prevents us from 
carrying out here a similar quantitative treatment, although the considerations below 
may interpret, at least qualitatively, the experimental results. 

We know that the layers formed by the reaction of the Cu with polysu!»hide 
solutions, if the interference colours are of the first or second order, are fundamentally 
layers of Cu,S.**:' Now, this substance is a p semiconductor, deficient in metal, and 
it is therefore to be expected that the transport of material through it will be governed 
by diffusion of the cation vacancies originating on the external interface. 

With regard to Cu,S, several authors*® have recognized the presence at 91°C of a 
transformation point above which the cubic modification («-Cu,S) is stable, whereas 
in the range of temperatures at which we work the rhombic modification (f-Cu,S) is 
stable. Recently Buerger** has shown that there are three transformations, occurring 
at 10, 78, and 52°C. On the other hand, the mobility of the Cu* cation has been 
studied only at temperatures above 200°C, so that the data found refer to «-Cu,§, in 
which the cations are statistically distributed among a large number of quasi- 
equivalent lattice positions.°® It is thus explicable that for this modification the 
self-diffusion coefficient of the Cut cations should be relatively high;**-** that the 
activation energy for their diffusion should be low (AH* = 5:8 kcal/mol) ;** and that 
the mobility of the S*~ anions should be extremely low.* 

Unfortunately we have no similar data available for temperatures below 100°C 
(f-Cu,S) and furthermore, we know* that in the thin layers formed on Cu mono- 
crystals in very slow sulphuration processes, the lattice shows a definite orientation 
relative to the parent metal crystal, at least up to 500 A thickness. Therefore the 
structures observed do not agree with those of f-Cu,S or CuS in the bulk. 

These facts, and the factors mentioned by Hauffe,** preclude all comparison 
between the activation energy required for self-diffusion of the cation and the experi- 
mental values found for AH,*. However, we may believe that the high mobility of the 
cation, together with the high electrical conductivity of the Cu,S—CuS system,*’ are 
responsible for the high values of k,’. 

According to the phase diagram given by Buerger* for the Cu,S—CuS system at 
low temperatures (t < 52°C) the rhombic structure (chalcocite) may exist down to 
a deficiency in metal in the range of Cu,.99S. whereas for t > 60°C this limit is only 
Cu,.935. If the deficiency in metal exceeds its characteristic limit of tolerance for 
each temperature, there appears in the homogeneous phase the compound Cu;..S 
(digenite),°* which has this ideal composition only for t < 47°C. For lower Cu con- 
tents, CuS (covellite) appears in the homogeneous phase with the digenite. CuS does 
not appear to have a separate range of existence.*®.*° 

It thus happens that as the sulphide layer gets thicker, we can distinguish on the 
outer interface a part with a certain Cu,.,S content and, perhaps, another outer part 
containing CuS. The appearance of these compounds is recognized by microscopic 
observation of the black porous formations standing out against the mosaics of 
interference colours. 

When S, is increased above 1-6 g/l. or when the temperature drops below 20°C, the 
layer of cuprous sulphide on the metal will be excessively thin. The consequently 
higher CuS content in the outermost layer will make this still more porous, so that, 
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under these conditions, the rate of attack will be fundamentally controlled by the 
interfacial reaction yielding the sulphur. This also explains why we observe inter- 
ference colours corresponding to very small thicknesses of sulphide films, as may be 
seen on the surface through “‘bald patches” or cracks in the porous film. 
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DISCUSSION 
M. FLEISCHMANN: Were the potentials of the copper surfaces measured during sulphide attack ? 
J. LLopis: We have not measured potentials. 


T. P. Hoar: Stockbridge and I have found that the heat of activation (experimental) of the 
polysulphide/copper reaction in its earliest stages is strongly dependent on metal orientation. The 
rate-determining step is the passage of copper from metal into film. We have made a detailed study 
of the kinetics for many orientations by using electropolished polycrystalline metal, following the 
film growth on each of many grains by colour kinephotomicrography, with suitable calibration 
against chemically analysed colour films on single crystals. In the later stages of film growth, while 
the film is still compact and coloured, transfer of material through the film becomes rate-determining. 


J. Liopis: I agree with Prof. Hoar about the possibility of different values of the rate constants 
for different crystals. We have not yet been able to study by autoradiography any difference of 
attack from one crystal to another, and we are now engaged on ‘this question. 
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CONSTANTES DE DISSOCIATION 
DE L’HYDROGENE SULFURE* 


G. MARONNY 
Faculté des Sciences, Université de Poitiers, 5, rue des Vieilles Boucheries, 
Poitiers, France 


Résumé—La constante de premiére dissociation de l’hydrogéne sulfuré K, est assez bien connue. Par 
contre, les valeurs proposées pour la constante de seconde dissociation différent notablement suivant 
les auteurs 

A la suite de recherches antérieures, l’auteur a pu établir par voie potentiométrique les tensions 
standards des électrodes impliquant les divers ions sulfurés et polysulfurés, ce quiconduit aux fonctions 
thermodynamiques de formation de ces ions. II est dés lors possible de calculer pK, en utilisant les 
fonctions thermodynamiques de l’ion sulfhydrate. 

D’un autre cété, pK, est expérimentalement accessible, grace a des mesures de pH sur des solutions 
de polysulfures, en utilisant les tensions standards déja citées pour déterminer les concentrations 
particuliéres ioniques de ces mémes solutions. Le recoupement est satisfaisant 4 1/10 d’unité prés. 

Enfin, une étude expérimentale de l’influence de la température sur pX, conduit aux constantes 
thermodynamiques de la réaction de seconde dissociation de H,S, et donc aussi a celles de lion 
sulfhydrate. La comparaison de ces derniéres valeurs avec celles généralement admises, permet de 
confirmer la cohérence de l'ensemble des données fondamentales proposées. 


INTRODUCTION 
La dissociation de l’hydrogéne sulfuré conduit au monosulfure par |’intermédiaire du 
sulfhydrate. L’on a donc les deux étapes successives: 
H.S = HS- + H 
HS- = S*- + H* 


La constante de premiére dissociation definie par: 


est connue avec une assez bonne précision. Citons quelques valeurs relevées dans la 
littérature: pK, = 7,04 a 25°C d’aprés Auerbach;’ pK, = 7,15 4 20°C d’aprés 
Jellinek et Czerwinski.” Les données du National Bureau of Standards* conduisent 
a pK, = 7,00 a 25°C, tandis que Kury, Zielen et Latimer* indiquent pour la méme 
température pK, = 6,99. L’incertitude ne semble donc étre que de l’ordre de 1/10 
d’unite. 

Par contre il n’en est pas de méme pour la constante de seconde dissociation définie 


par. 


(S?-)(H*) 
(HS~) 


(4) 


Une incertitude particuli¢érement importante régne sur la valeur a prendre en con- 
sidération; cette imprécision se retrouve dans toutes les constantes propres 4 |’ion 


* Présenté a la 10°™¢ réunion du CITCE, Amsterdam, Septembre 1958. 
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monosulfure, qu’il s’agisse des fonctions thermodynamiques standards de formation 
ou des tensions standards des électrodes impliquant cet ion particulier. Par voie de 
conséquence, la constitution des solutions aqueuses de polysulfures est trés mal connue. 


DETERMINATIONS ANTERIEURES DE pK, 


Pourtant de nombreux auteurs ont essayé de déterminer ce pK,, mais ainsi que 
nous allons le voir rapidement, les différentes valeurs proposées sont trés mal 
concordantes. 

La premiére détermination a été faite par Kiister et Heberlein® en 1905, par 
étude de l’hydrolyse du monosulfure de sodium. Ils ont trouvé a 25°C pK, = 13,22, 
sans correction d’activité, autrement dit, c’est une constante apparente, valable au 
voisinage de la décimolarité. 

De son cété, Knox® en 1906 a calculé la constante d’hydrolyse du monosulfure 
de sodium par étude de la solubilité de HgS dans Na,S. Il en a déduit pK, = 14,93 
a 25°C pour des molarités inférieures 4 0,1. 

Jellinek et Czerwinski? en 1922 ont déterminé pK, a partir d’études sur le point 
de congélation, de mesures de conductibilité et de mesures potentiométriques. La 
constante qu’ils proposent a 0°C est pK, = 14,70 pour la molarité 0,05. 

Un peu plus tard, en 1933, Jellinek’ reprenant ces mémes déterminations a 
proposé pK, = 13,52 pour la méme température. 

Entre temps, Wasastjerna® en 1923, étudiant la vitesse de saponification de 
l’éthylacétate dans K,S en a déduit le degré d’hydrolyse du monosulfure de potassium 
et trouvé pK, = 16,22 a 0°C pour la molarité 0,42. 

Plus récemment en 1946, Kubli® en suivant au pH-métre, avec électrode de 
verre, la variation du pH au cours de la neutralisation par l’acide chlorhydrique de 
solutions de Na,S et NaHS a trouvé pK, = 12,44 a 20°C. C’est une valeur supposée 
vraie, puisque l’auteur a introduit des valeurs de coefficients d’activité calculées 
auparavant par Kielland,’° qui a d’ailleurs utilisé pour cela la relation de Hiickel.™ 

Enfin en 1949, Mlle Konopick et Leberl'* ont utilisé une méthode assez semblable, 
mais en déterminant le pH de solutions de monosulfure de sodium par colorimétrie. 
Les valeurs, corrigées du coefficient d’activité comme précédemment, ont servi a une 
extrapolation a concentration nulle qui fournit pK, = 13,10 a 20°C. 

Les déterminations de Mlle Konopick ont été reprises récemment a 25°C par 
Kury, Zielen et Latimer* qui proposent comme constante vraie: pK, = 12,88. 

Ainsi que l’on peut le constater, les divergences peuvent atteindre l’unité, et la 
raison principale en est que toutes les méthodes de détermination précédentes reposent 
finalement sur |’étude de l’hydrolyse de lion monosulfure S?~. Or il est bien connu 
expérimentalement que lors de la mise en solution d’un monosulfure alcalin, l’hydrolyse 
est trés importante, de l’ordre de 80 4 90 per cent per une solution décimolaire, et 
il est difficile de déterminer la part de concentration qui revient au monosulfure et 
celle qui revient au sulfhydrate résultant de hydrolyse; les méthodes d’analyse ne 
permettant pas de séparer quantitativement ces deux constituants. Finalement, dans 
la relation (4) qui définit K,, ou les activités peuvent se décomposer en un terme de 
concentration et un terme de coefficient d’activité, il y a certes une incertitude dans 
’évaluation plus ou moins arbitraire du coefficient d’activité ionique, mais la 
détermination des concentrations elles-mémes est également deélicate. 
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Calcul de pK, 

A la suite de notre étude sur les tensions standards des électrodes impliquant 
les ions sulfurés et polysulfurés,’> nous avons déterminé les fonctions thermo- 
dynamiques de formation de ces divers ions en solution aqueuse. Nous avons ainsi 
pu proposer en particulier comme valeur d’enthalpie libre de formation pour l’ion 


monosulfure a 25°C: 
AG* cs +-21 958 cal 


D’autre part, l’on connait les fonctions thermodynamiques de formation de lion 
sulfhydrate HS~, et a toutes fins utiles nous avons rassemblé au Tableau | les valeurs 


TABLEAU 1. 





Auteurs 


Lewis & Randall 
Latimer 

Nat. Bur. Stand 

Kury, Zielen & Latimer 





proposées respectivement par Lewis et Randall,’* par Latimer,” parle National 
Bureau of Standards® et par Kury, Zielen et Latimer.* 
Nous pouvons donc calculer l’enthalpie libre de la réaction de seconde dissociation 
de I’hydrolgéne sulfuré, soit: 
AG® = AG*s:- — AG*ys- 


d’ou finalement la valeur de pK,: 
K AG 
ee ae 


Avec les diverses valeurs de AG*,.- du Tableau | l’on obtient ainsi 4 25°C: 
pK, = 13,92 avee les données de Lewis et Randall," 
pK, = 13,94 avec les données de Latimer, 
pK, = 13,89 avec les données du Nat. Bur. Stand.,® 
pK, = 13,90 avec les données de Kury, Zielen et Latimer ;4 


ce qui situe de fagon assez précise la valeur exacte de pK, aux environs de 13,90. 
Rappelons d’ailleurs que Lewis et Randall, partant des investigations de 
Pollitzer'® qui donne comme valeur d’enthalpie libre de H,S gazeux AG° = —7 840 
cal, ont abouti a l’enthalpie libre de formation de S*-, soit AG°s: = + 23 450 
cal,en utilisant successivement la valeur K, = 0,91 x 10-7 indiquée par Auerbach! et a/. 
valeur K, = 1,0 10~-** tirée des résultats de Knox.® 
De son cété, Latimer’ a effectué un calcul identique, mais en prenant comme 
base de départ la valeur d’entha!pie de formation de l’hydrogéne sulfuré AHy,s = 
4 800 cal proposée par Zeumer et Roth!’ et l’entropie de formation corre- 
spondante déterminée par Giauque et Blues,'® ce qui l’a conduit a la valeur —7 870 
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cal pour l’enthalpie libre de formation de H,S gazeux. Latimer propose finalement 
AGg2- = +23 420 cal. 

Signalons enfin que le National Bureau of Standards* indique comme valeur 
d’enthalpie libre de formation de l’ion monosulfure AGj:- = + 20000 cal. Cette 
valeur a été obtenue en combinant I’enthalpie libre de formation de HS~, AGy,3- 
+-3 010 cal avec la valeur de pK, obtenue par Kubli® soit pK, = 12,44. 

L’on constate donc que l’incertitude sur la valeur a adopter pour pK, entraine une 
erreur particuliérement importante sur la valeur d’enthalpie libre de formation de 
l’ion monosulfure. Or nos déterminations de tensions standards ont été faites a 
partir des seules données de l’analyse et de la potentiométrie. Par suite notre valeur 
d’enthalpie libre de formation de S*~ est indépendante de toute hypothése sur le degré 
d’hydrolyse du monosulfure, et nous n’avons nulle part introduit dans les calculs la 
valeur de pK,. Celle que nous avons déterminée, en suivant un chemin inverse de 
celui habituellement suivi par les auteurs déja cités, est donc absolument nouvelle, et 
nous remarquerons qu’elle se situe entre les valeurs extrémes proposées antérieurement. 


DETERMINATION EXPERIMENTALE DE pk, 


(a) Méthode. Il s’agit maintenant de confirmer la valeur pK, = 13,90 par 
l’expérience. Le probleme primitivement envisagé dans nos recherches consistait en 
une vérification de la cohérence de l’ensemble de nos résultats sur le comportement 
électrochimique des solutions aqueuses de polysulfures. En effet, ces solutions, quel 
que soit leur indice de sulfuration, obéissent 4 la relation (4) qui définit K,. Il 
s’agissait donc en premier lieu de verifier si avec nos données cette condition était 


remplie. Par la suite, devant un résultat positif, il devenait possible d’établir une 
nouvelle méthode de détermination de pK, et d’en proposer une valeur. 

Rappelons tout d’abord, que par des méthodes déja exposées’* nous avons 
établi les tensions standards des électrodes mettant en jeu les divers ions sulfurés et 
polysulfurés. Les résultats en sont résumés dans le Tableau 2 ou les valeurs de la 
premiére colonne se rapportent aux électrodes du type: Pt-S/S,?-, et celles de la 
deuxiéme colonne a celles du type: Pt/S,?-, S¥-). 


TABLEAU 2. 





0,34030 V 
0,36039 V 0,4407 V 
0,38973 V 0,4778 V 
0,42836 V og = —0,5056 V 
0,47827 V 5 0,5242 V 








L’étude du coefficient de température de ces électrodes nous a conduit a proposer 
les fonctions thermodynamiques standards de formation de tous les ions sulfurés et 
polysulfurés, et le Tableau 3 résume les données essentielles; 4 savoir: les enthalpies 
libres de formation AG”, les enthalpies de formation AH” et les entropies des réactions 
de formation AS° des divers ions envisagés. Enfin la derniére colonne indique les 
entropies dites ‘‘absolues’’ de ces mémes ions, définies par le troisiéme principe de la 
thermodynamique, et obtenues en utilisant les entropies de formation du soufre et, 
fictivement, de l’électron. 
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TABLEAU 3. 





AG AH AS 
(cal) (cal) (cal/°C) 
ee } ‘betiedeelies 





Réactions 





21 958 +8 495 45,18 
+19 749 7 549 40,94 
+17 968 6 926 37,39 

16 615 6314 34,57 
+ 15 689 32,27 


~~ 


NW YW WN 


“ 





Nous aurons 4a utiliser par la suite les données du Tableau 3, pour l’instant, l’intérét 
de la connaissance des tensions standards est de permettre de résoudre le probléme 
particuliérement délicat de la composition immédiate des solutions de polysulfures 
qui n’est pas accessible, rappelons le, par les méthodes classiques d’analyse. Pour 
cela, il suffit de se reporter aux relations fondamentales qui régissent ces solutions, a 


savoir: 


[HS] + [S*-] + [S.2-]+ [S.2-]+ [S,2-]+ [S; | (7) 


([HS-] + [S*-] 4 | 3[S,2-] + 4[S,2-] + 5[S.! py (8) 


avec y 2, 3, 4, 5, soit quatre relations du type (9). 

L’analyse fournit la concentration globale M ainsi que l’indice moyen de sulfura- 
tion y. La tension e de l’électrode indicatrice d’oxydo-réduction est déterminée 
expérimentalement par potentiometrie. Les coefficients d’activités sont calculés a 
l'aide de la relation de Hiickel"! en y introduisant les diamétres d’approche ajustés 
aux résultats et déja déterminés lors de l’établissement des tensions standards. Seules 
restent inconnues les six concentrations particuliéres que le systeme des six relations 
permet de calculer. 

Pour le detail des calculs nous renverrons aux mémoires précédents” et illustrerons 
simplement les résultats par la Fig. 1 ot sont représentées les concentrations particu- 
liéres de chaque ion présent en fonction de l’indice moyen de sulfuration y pour des 
solutions de polysulfures de concentration globale M = 0,093. Sauf aux deux extré- 
mités de l’échelle des indices, l’on constate que l’ion de l’espéce S,?~ n’est pas du tout 
exclusif pour la valeur entiére de p correspondant. Tout au plus l’on peut voir que 
la quantité de chaque ion S,?~ passe par un maximum pour la valeur entiére corre- 
spondante de l’indice moyen de sulfuration. Cependant l’on remarquera que cette 
figure donne directement par extrapolation les proportions de S?- et HS~ au début de 
l’échelle des abscisses (f = 1) sans qu’il y ait lieu de faire une supposition quelconque 
sur le degré d’*hydrolyse du monosulfure, et il y a 14 un moyen intéressant d’éclaircir 
cette question 

Mais de toute fagon la relation (4) est valable pour tous les milieux polysulfurés, 
quelle que soit la valeur de l’indice de sulfuration. Les concentrations en S*~ et HS~ 
étant connues a tout indice, comme le montre la Fig. 1, il en résulte que la mesure du 
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pH correspondant permet de calculer la constante de seconde dissociation de I’hydro- 
gene sulfuré, ou tout au moins de vérifier si l’on obtient bien la méme valeur, d’aprés 
la relation (4), sur toute l’étendue de l’échelle des indices, pour une concentration 
globale fixe de la solution de polysulfures. 




















Fic. 1. Concentrations des divers ions en fonction de l’indice (25°C; M = 0,093). 


(b) Résultats. Au lieu de calculer directement K, nous déterminerons pK, en 
mettant la relation (4) sous la forme: 


pK, = pH — log [S?-] — log ys:- + log [HS~] + log yys- (10) 


Les valeurs du pH ont été établies au pH-métre Beckman, modéle H 22, qui présente 
une sensibilité (sinon une précision absolue) correspondant 4 1/100 d’unité Sdrensen. 
Nous avons utilisé une électrode de verre No. 4990-75, spécialement concue par le 
constructeur pour les pH élevés. II est en effet impossible de suivre ici la méthode 
directe avec électrode a4 hydrogéne, celle-ci étant immédiatement empoisonnée par 
les solutions de polysulfures. Il y a lieu cependant de faire remarquer le caractére en 
réalité quelque peu ambigf de ces mesures, en raison des variations de la tension 
attribuable a |’électrode 4 calomel saturée qu’influence une tension de jonction 
variable selon le milieu et qui reste englobée dans l’indication fournie par l’appareil, 
et aussi en raison des corrections a apporter pour tenir compte de l’action perturbatrice 
des ions sodium sur une électrode de verre. 

Pour tirer la valeur de pK, de la relation (10) il faut également connaitre les 
coefficients d’activité des ions S*- et HS-. Nous en aurons une valeur trés approchée 
en utilisant la relation de Hiickel, valable a 25°C: 


Joe 9), x 015081 Zev 
6% = TT 0.328601 





(11) 
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TABLEAU 4. 








e (V) | | pK, a 25°C 





0.093 0,4365 
0,4097 
0,3737 


0,4528 
0,4248 
0,3869 


0,4618 
0,4334 
0,3941 


0,4737 
0,4448 
0,4038 





en donnant a a” les valeurs de diamétre d’approche admises par Conway’® pour les 
ions S?- et HS~, soit respectivement 5 et 3,5 A. Cependant le terme B/ de la relation 
(11) n’étant pas calculable directement, sa contribution restera englobée dans le pK, 
calculé, et son élimination s’opérera ultérieurement par une extrapolation a force 
ionique nulle. 

Le Tableau 4 indique a 25°C, pour diverses concentrations globales M, les valeurs 
expérimentales de la tension de |’électrode indicatrice d’oxydo-réduction e et du pH 
correspondant en fonction de l’indice moyen de sulfuration y. La derniére colonne 
de ce méme Tableau donne les valeurs de pK, auxquelles conduit l’application de la 
relation (10). 

I] est intéressant de constater qu’a concentration globale fixe, la relation (10) est 
bien vérifiée dans un large intervalle de valeurs de l’indice moyen de sulfuration, c’est 
a dire en fait pour des valeurs trés différentes du rapport [S?-]/[HS~—]. De toute facon, 
les écarts, imputables aux erreurs d’expérience, sont minimes en regard des divergences 
constateées dans la litterature. Cette constatation confirme donc (et c’était notre but 
initial) la cohérence de nos résultats concernant les tensions standards obtenues 
precédemment. 

Mais en plus, la constance de la valeur trouvée permet de proposer une nouvelle 
valeur de la constante de seconde dissociation de l’hydrogéne sulfuré, en accord, 
cette fois, avec tout un ensemble de données fondamentales valables pour les milieux 
sulfurés et polysulfurés. Rappelons a ce sujet que ces données, établies par voie 
purement électrochimique, ont été confirmées par recoupement avec les résultats 
d’autres méthodes, en particulier celles de la calorimétrie directe.”° 

Cependant |’on peut constater que les valeurs de pX, du Tableau 4 varient en 
fonction de la concentration totale M. II est donc nécessaire de procéder a une 
extrapolation a la concentration nulle pour obtenir la constante vraie. L’on peut 
verifier qu’en portant les valeurs de pK, en fonction de la force ionique, l’on obtient 
des pointés qui se placent assez bien sur une ligne droite. L’extrapolation est alors 
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facile, comme le montre la Fig. 2, et la valeur a l’origine donne finalement pour la 
température de 25°C: 
pK, = 13,78. 


(c) Discussion. Les données expérimentales nous conduisent ainsi a une valeur de 
pX, qui différe de 1/10 d’unité environ de celle précédemment établie. Cet écart, 
relativement minime, a d’ailleurs une origine facilement explicable, puisque la a ter- 
mination expérimentale repose sur une mesure de pH, toujours sujette 4 caution, 
ainsi que nous l’avons déja signalé, surtout dans le domaine de pH particuliérement 
élevé of nous nous trouvons. 





14-O-— 








| 
a i | 
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Fic. 2. Détermination de pK, (25°C) 


Indépendament de l’erreur due a la tension de jonction qu’il est difficile d’évaluer, 
nous pouvons remarquer que la correction pour l’infiuence des ions sodium sur une 
électrode de verre est déja de l’ordre du 1/10 d’unité S6rensen vers pH = 13 et pour 
une concentration en ions sodium voisine de 0,5. Cette derniére correction tendrait 
donc 4a relever les valeurs du pH de 0,1, ce qui rapprocherait d’autant le pK, expéri- 
mental du pK, calculé, assurant ainsi une concordance a peu prés parfaite. Il semble 
donc que la valeur pK, = 13,90 est confirmée par les résultats expérimentaux. 


RECOUPEMENTS ULTIMES 


(a) Méthode. Ayant obtenu par la méthode expérimentale précédente une valeur 
de pK, a 25°C, l’on peut envisager de pousser encore plus loin la série des recoupe- 
ments. En effet en étudiant l’influence de la température sur pXg, il est possible de 
déterminer toutes les constantes thermodynamiques de la deuxiéme dissociation de 
l’hydrogéne sulfuré, et finalement l’on peut ainsi remonter jusqu’aux fonctions thermo- 
dynamiques de l’ion sulfhydrate HS~ lui-méme. Le recoupement final consistera 
donc 4 comparer les valeurs ainsi obtenues pour HS~ avec celles proposées par les 
Tables de Constantes et établies directement (voir Tableau 1). 

(b) Influence de la température sur pK,. Avant de procéder expérimentalement a 
cette étude, il nous parait intéressant de calculer la valeur de pK, a une température 
donnée en utilisant conjointement les données des Tableaux 1 et 3. Les entropies 
respectives de HS~ et S?- qui y figurent permettent en effet de calculer |’enthalpie 
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libre AG® de la réaction de seconde dissociation de H,S pour toute température, d’ou 
l’on tire la valeur de pK, pour la température envisagée. A 0°C les différentes valeurs 
du Tableau | conduisent aux résultats suivants: 


pK, = 14,79 avec les données de Latimer,’ 


pK, = 14,75 avec les données du Nat. Bur. Stand.® 


pK, = 14,75 avec les données de Kury, Zielen et Latimer.* 


Soit donc un pK, de l’ordre de 14,75 a 0°C. 

Expérimentalement, pour étudier l’influence de la température sur pK, nous avons 
effectué des mesures de tension et de pH sur des solutions de polysulfures 4 0°C, cas 
le plus favorable, puisque l’on ne peut pas s’écarter trop de la température ordinaire 
sous peine de provoquer une modification des caractéristiques de la solution ou de se 
heurter 4 une impossibilité matérielle de mesurer le pH. Précisemment, a une tem- 
pérature trop supérieure a 25°C il risque de se produire une dismutation du penta- 
sulfure en sulfhydrate et thiosulfate, ce entrainerait automatiquement une variation 
de l’indice moyen de sulfuration; a0°C au contraire, cette dismutation est bloquée.”* 

Du point de vue pratique, les tensions de |’électrode indicatrice d’oxydo-réduction 
sont obtenues par rapport a une électrode 4 calomel saturée dont la tension relative a 
été calculée pour la température choisie en utilisant, d’une part, la tension (jonction 
comprise) déterminée précédemment a 25°C,” et d’autre part, les coefficients de 
température indiqués par Chateau,” soit en volt: 


—6,61 - 10-4 (t — 25) — 1,75 - 10-* (t — 25)? — 9,0- 10-19 (t — 25)®_ (12) 


Rappelons que é,,.25) varie avec le milieu ou plonge l’électrode, et que sa détermination 
se fait par un étalonnage préalable faisant intervenir la conductibilité.™* 

Pour exploiter les données expérimentales, il faut connaitre les tensions standards 
des électrodes faisant intervenir les ions sulfurés et polysulfurés, pour la température 
choisie. Or nous avons déja établi’® les coefficients de température de ces diverses 
électrodes pour calculer les variations d’entropie, et lés valeurs de S° du Tableau 3 
permettent inversement de déterminer les AG® et les e° correspondants pour la 
température de 0°C. Comme a 25°C, les diverses données de concentration totale, 
d’indice de sulfuration et de tension d’électrode, introduites avec les coefficients 
appropriés, permettent de calculer les concentrations particuliéres de chaque ion 
présent. Notons en passant que l’indice moyen de sulfuration j ne varie pas avec la 
température, puisque la quantité totale de soufre combinée avec les ions sodium 
pour former les divers polysulfures ne change pas. L’on exclut, bien entendu, le cas 
signalé plus haut ov il y a apparition de thiosulfate. D’ailleurs, l’on ne constate pas 
de précipitation de soufre, et il semble tout a fait improbable que l’abaissement de 
température puisse provoquer l’apparition d’une quantité significative d’ions poly- 
sulfurés d’indice supérieur 4 5. Cependant, pour un méme indice, les proportions des 
divers ions peuvent varier avec la température, et le calcul montre effectivement qu’il 
en est bien ainsi. 

Connaissant d’autre part les valeurs correspondantes du pH, il est facile de calculer 
pX, pour la température de 0°C par la relation (10) déja utilisée. Nous avons groupé 
dans le Tableau 5 les diverses données expérimentales et les valeurs de pK, ainsi 
obtenues. L’on pourra encore constater, qu’aux erreurs d’expérience prés, la valeur 


Ccal(t)— ©cal(25) ~ 
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de pX;, pour une concentration totale fixe est 4 peu prés indépendante de l’indice 
moyen de sulfuration, ce qui d’une part, justifie la méthode employée, et d’autre part, 
confirme l’exactitude des coefficients de température proposés pour les diverses 
électrodes. 


TABLEAU 5. 








e (V) pH a 0°C pK, a 0°C 


0,4168 13,68 14,48 
0,3939 13,11 14,47 
—0,3600 12,68 14,45 


—0,4326 13,58 14,33 
—0,4081 13,28 14,33 
—0,3722 12,84 14,35 


0,4411 13,68 14,16 
—0,4157 13,38 14,17 
—0,3789 12,92 14,18 


—0,4515 13,81] 13,96 
0,4250 13,48 13,94 
—0,3869 13,03 13,92 





Une extrapolation a la force ionique nulle, identique a la précédente, conduit 

finalement a la valeur de la constante vraie, soit 4 0°C: 
pK, = 14,62. 

Comme dans le cas précédent, un écart d’environ 1/10 d’unité se manifeste entre la 
valeur calculée et la valeur expérimentale. L’imprécision de la mesure du pH semble 
donc encore étre a l’origine de cette divergence relativement faible. 

(c) Exploitation des résultats. Les valeurs expérimentales de pK, conduisent aux 
constantes thermodynamiques de la réaction: 


HS- = S*- + Ht (12) 
La valeur 4 25°C donne directement I’enthalpie libre standard, soit: 


AG® = 2,3RT pK, = +18 790 cal (13) 


D’autre part, la valeur de pK, a 0°C permet de déterminer la variation d’enthalpie 
libre entre 0 et 25°C, ce qui fournit le AS° de cette méme réaction. L’on obtient: 


dAG° 


AS® = = —21,04 cal/°C (14) 


Enfin connaissant l’enthalpie libre et la variation d’entropie l’on tire la valeur de 
l’enthalpie standard 4 25°C par la relation d’Helmholtz: 


AH? = AG° + TAS® = +12 520 cal (15) 
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Incidemment, en utilisant les données du Tableau 3, l’on peut aussi établir les 
constantes thermodynamiques des diverses réactions du type: 


HS- + yS=S,* + Ht (16) 
Le Tableau 6 résume les résultats obtenus. 


TABLEAU 6. 





AG° AS° AH* 


Réactions pX (cal) (cal/°C) (cal) 





13,78 +18 790 —21,04 +12 520 
12,16 +16 581 — 16,80 +11 575 
10,85 +14 800 — 13,28 +10 843 
9,86 +13 447 — 10,44 +10 336 
9,18 +12 521 —8,12 +10 100 

















(d) Recoupements et discussion. Nous pouvons maintenant procéder au recoupe- 
ment envisagé. Les données relatives 4 la premiére réaction du Tableau 6 permettent 
de calculer les fonctions thermodynamiques standards de l’ion HS~. II suffit pour 
cela de combiner les fonctions thermodynamiques de formation de S?~ avec celles 
que nous venons d’obtenir pour |’équilibre de seconde dissociation de ’hydrogéne 
sulfuré. Ainsi avec nos seules données expérimentales, et donc indépendament de 
toutes les valeurs proposées antérieurement, l’on aboutit pour l’ion HS~ aux valeurs 


suivantes pour 25°C: 
AGus +3168 cal; AHgs- = —4025 cal; Shs- = +14,7 cal.°C 


Certes la méthode n’est pas particuliérement indiquée pour déterminer les fonctions 
thermodynamiques de l’ion sulfhydrate, et ces valeurs ne sont nullement proposées de 
préférence a celles indiquées par les Tables de Constantes. D’ailleurs, la somme des 
erreurs accumulées au cours de ce long périple, diminue de fagon notable la précision 
a attendre sur les valeurs finales. Pour les deux premiéres, la divergence est assez 
notable par rapport aux valeurs généralement adoptées, et ceci provient en grande 
partie des erreurs expérimentales, dues surtout a la nécessité de recourir 4 une mesure 
de pH, ainsi que nous l’avons déja fait remarquer. Par contre, la troisiéme valeur 
Sys- est trés satisfaisante; l’explication en est assez simple puisque pour cette derniére 
valeur, seules interviennent les différences de pH, et non pas les valeurs absolues. 

Dans l'ensemble le recoupement est instructif, et compte tenu de l’incertitude de 
certaines valeurs, l’on peut considérer que l’accord est satisfaisant. 


CONCLUSIONS 

La valeur de la constante de seconde dissociation de l’hydrogéne sulfuré que nous 
proposons, pK, = 13,90 semble devoir étre préférée a toutes celles qui ont été 
établies antérieurement. La précision a attendre du recoupement expérimental 
préconisé est désormais liée a la fagon de déterminer le pH particuli¢rement élevé des 
solutions de polysulfures. 

Le fait de retrouver sensiblement les valeurs généralement admises pour les 
fonctions thermodynamiques standards de formation de l’ion sulfhydrate, au terme 
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de notre étude, confirme la valeur de la constante de premiére dissociation de Il’hydro- 
géne sulfuré, pX, = 7,00, mais c’est surtout un appui supplémentaire en faveur des 
constantes thermodynamiques que nous avons proposées pour les ions sulfurés et 
polysulfurés. 

C’est finalement un ensemble cohérent de données fondamentales que nous avons 
édifié pour un domaine ou régnait jusqu’ici la plus grande incertitude. 
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CORROSION INTERCRISTALLINE DES ACIERS 
INOXYDABLES AUSTENITIQUES* 


L. CLersols, F. CLERBOIS et J. MASSART 
Société Solvay, Bruxelles 


Résumé—L’emploi du potentiostat pour l’étude de la corrosion des aciers inoxydables austénitiques 
en milieu acide permet de distinguer trois modes d’attaque: 

La corrosion généralisée. 

La corrosion intercristalline. 

La corrosion en millieu oxydant. 

Il en résulte que la technique potentiostatique fournit une méthode de réception des aciers 
inoxydables plus rationnelle que les procédés empiriques actuels tels que les tests de Strauss ou de 
Huey. 

Une étude électrochimique de ces deux méthodes en montre les imperfections et explique les 
divergences observées dans leurs résultats. 


La corrosion intergranulaire des aciers inoxydables austénitiques a été étudiée par de 
nombreux auteurs; actuellement on peut affirmer que les causes de la corrosion ainsi 
que ies moyens d’y parer sont bien connus. Aussi, nous nous limiterons 4 un bref 


exposé du probleme. 

Lorsque certains aciers inoxydables du type 18-8 sont portés 4 une température 
comprise entre 400 et 800°C, des carbures précipitent dans les joints des grains et le 
métal devient sensible 4 la corrosion intergranulaire. 

La technique dispose de trois moyens sfrs pour éviter ce danger: 

Recuire le métal 4 température suffisante pour dissoudre les carbures formés; ce 

traitement, suivi d’un refroidissement rapide, rend a l’acier sa structure originale. 

Limiter la teneur en carbone de l’acier 4 une valeur relativement faible (0,06 % ou 

moins). 

Ajouter des éléments avides de carbone tels que le titane ou le colombium. 

Cependant, l’explication des phénoménes n’est pas formelle et nous tenterons 
d’apporter une certaine contribution 4 la compréhension de ceux-ci; les divers 
mécanismes déja présentés peuvent se grouper suivant deux tendances caractéristiques: 

(1) La précipitation dans les joints des grains d’un carbure de chrome donne lieu 
4 un appauvrissement en chrome des zones périphériques des grains, qui dés lors ne 
résistent plus a la corrosion. Cette hypothése est la plus généralement admise. 

(2) La corrosion intergranulaire est due a la dissolution sélective des carbures de 
chrome, ou méme de fer, précipités dans les joints des grains. 

Nous ne nous proposons pas de trancher définitivement ce dilemme bien que 
certains arguments seront favorables a la seconde hypothése. Nous voulons surtout 
mieux préciser les conditions de corrosion des aciers inoxydables austénitiques et 
ensuite proposer un essai pour le contréle de la susceptibilité de ces aciers a la corrosion 
intercristalline. 


* Présenté 4 la 10éme réunion du CITCE, Amsterdam, Septembre 1958. 





Corrosion intercristalline des aciers inoxydables austénitiques 


A. MODES DE CORROSION DES ACIERS INOXYDABLES 
1. Méthode d’essai 

La méthode déja utilisée par Edeleanu’ et Carius* consiste 4 suivre le comporte- 
ment d’une électrode en acier inoxydable dont on impose la tension d’electrode au 
moyen d’un potentiostat. Le schéma du dispositif est donné 4 la Fig. 1. 

Les aciers examinés sont du type 18-8, de composition donnée au Tableau 1; ils 
ont été traités pendant 2 h 4 650°C afin de provoquer la précipitation éventuelle des 
carbures. 

Les électrodes, préalablement polies sur papier émeri | F, a sec, sont immergées 




















ANAM. 


























Fic. 1. Dispositif experimental 


(a) Circuits des solutions (b) Circuits électriques 


. Entrée et sortie d’azote pur. (O,<10 p.p.m.). . Electrode en acier inoxydable. 

. Réserve de solution (2N H,SOQ,). . Electrode en platine. 

. Tubes en Tygon. . Electrode au calomel. 

. Moteur de la pompe. . Tension de référence. 

. Variateur de vitesse. . Vibreur Honeywell-Brown. 
Pompe Sigmamotor (débit: 150 cm*/min.). . Amplificateur Honeywell-Brown. 
. Cellule d’electrolyse. . Moteur Honeywell—Brown. 

. Capillaire de Haber—Luggin. . Source de tension d’électrolyse. 

. Pont de jonction (asbeste/K,SO,). . Millivoltmétre électronique. 

. Enregistreur Honeywell-Brown. 

. Résistance de mesure. 

. Résistance variable de mise en service. 
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dans une solution d’acide sulfurique 2. N. La solution est désaérée par barbotage 
d’azote pur. 

L’agitation par circulation forcée de la solution est suffisante pour éviter les 
polarisations de concentration. 

L’intensité du courant d’éléctrolyse est enregistrée en fonction du temps. 


TABLEAU 1. COMPOSITION DES ACIERS INOXYDABLES 





Composition (%) 





Type AISI 











7,8 
18 9 
18 10 — 
18 9 > — 
18 10 — -10C 























Toutes les tensions d’électrode sont donnies par rapport a l’électrode Hg/Hg,Cl,/ 
KCI sature. 


2. Résultats 


Les courbes de polarisation relevées présentent un certain nombre de domaines 
dont chacun correspond 4 un comportement caractéristique du métal (Fig. 2). 
(a) Corrosion généralisée. Dans le domaine BCD compris entre —400 et —100 mV, 
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Fic. 2. Courbe de polarisation anodique des aciers inoxydables 18-8 dans 2 N H,SQ, a 20°C. 


la corrosion des électrodes est généralisée. On remarque cependant une différence dans 
le comportement des divers aciers. La Fig. 3 représente le courant de corrosion 
d’éprouvettes maintenues a tension constante: le courant diminue en fonction du 
temps et ensuite augmente d’autant plus que I’acier est sensible a la précipitation des 
carbures. La branche initiale décroissante peut étre attribuée 4 une tendance a la 
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passivation de l’électrode. L’augmentation ultérieure du courant de corrosion peut 
étre due a la croissance de la surface réelle de l’électrode, elle-méme provoquée par la 


corrosion des grains et aussi des joints, ces deux corrosions étant simultanées et 
procédant suivant leurs vitesses propres. 











courant, piA/ern® 


nN 
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Temps, h 








Fic. 3. Corrosion a tension constante des aciers inoxydables dans 2 N H,SQ,, a 20°C. 
Tension d’électrode (par rapport 4 Hg/Hg,Cl,/KCI sat.) = —300 mV. 


Courbe Acier Traitement 


| 302 (A) 24 h a 650°C 
2 302 (S) 2h a 650°C 
3 304 LC 2h a 650°C 


(b) Corrosion intercristalline. Pour une tension d’électrode comprise entre —100 
et O mV, la corrosion ne se produit que moyennant les trois conditions déja bien 
connues de la technique: 

Le métal a subi un traitement thermique de sensibilisation. 

La teneur en carbone est suffisante. 

L’acier n’est pas stabilisé par addition de titane ou de colombium. 

De plus, la corrosion est localisée au joint du grain; sur la Fig. 4(a), la zone 
corrodée a une largeur inférieure a 0,1 um. 

Il n’a toutefois pas été possible de démontrer que la corrosion est due a la seule 
dissolution des carbures; cependant certaines observations sont en faveur de cette 
thése: 

La largeur des zones déchromeées, si celles-ci existent, est trés étroite. 

Les empreintes des carbures marqueées sur les faces des grains conservent une forme 

géomeétrique nette malgré un prolongement de l’attaque électrochimique; 
toutes les empreintes sont en creux; ceci a été mis en évidence par l’ombrage de 
répliques sur lesquelles avaient été projetés des grains de polychlorure de vinyle. 
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En faveur de la thése des zones déchromées, les arguments suivants ont été donnés 
par d’autres auteurs: 

L’analyse chimique des solutions aprés essai de corrosion fait apparaitre un déficit 
chrome;** nous avons observé les mémes résultats. Certains expliquent 
cependant ce fait par la précipitation de carbures de fer.® 

Lorsque l’acier est chauffé 4 une température de 900°C ou plus, il n’est plus 
sensible 4 la corrosion intercristalline bien que les carbures soient toujours 
présents dans les joints des grains; ce phénoméne serait dQ a la diffusion du 
chrome dans |’austénite et a la dispartition des zones déchromeées. 

Cependant, on peut également dire que l’effet de la température influence la 
morphologie des carbures précipités. Ceux-ci se présentent initialement sous forme de 
dendrites de faible épaisseur couvrant toutes les surfaces des grains; sous l’effet d’une 
température plus élevée les carbures évoluent vers une forme géométrique plus stable 
mais dont le réseau n’est plus continu. Par dissolution de l’acier dans une solution 
contenant 

brome, g/kg : 100 

alcool méthylique anhydre, g/kg : 900 
nous avons isolé des carbures en forme de dendrite dans les échantillons sensibles a 
la corrosion intercristalline. Aprés essai de corrosion a tension de —100 mV, ces 
cristaux ont totalement disparu (Fig. 4b et c). 

(c) Passivité. Les aciers inoxydables 18-8 sont passifs dans un domaine de tension 
d’électrode compris approximativement entre 0 et 750 mV. 

Sortant du cadre de cette étude, ce fait n’est signaJé que pour mémoire. 

(d) Corrosion en milieu fortement oxydant. A partir du point G, situé 4 environ 
750 mV, l’acier subit une corrosion trés importante, localisée 4 une large zone voisine 
des joints de grains (Fig. 4d); elle peut s’étendre a la surface entiére des grains. 

Cette corrosion résulte de la dissolution du chrome a l'état hexavalent.*.* 
L’intensité du phénoméne augmente avec 

le caractére oxydant de la solution;’® 
la teneur en chrome de l’acier.*1° 


B. CONTROLE DE LA SUSCEPTIBILITE DES ACIERS 
INOXYDABLES A LA CORROSION INTERCRISTALLINE 
Certains essais ont été proposés et méme normalisés pour contréler la susceptibilité 
d’un acier inoxydable 4 la corrosion intercristalline. Deux d’entre eux sont trés 
largement répandus: 
l’essai de Strauss, trés en vogue en Europe; 
l’essai de Huey, préféré semble-t-il aux Etats-Unis. 
Les résultats donnés par ces essais comportent des divergences qui expliquent la 
faveur de l'un ou de l’autre. Compte tenu des résultats précédents sur le comportement 
anodique des aciers inoxydables, ces divergences peuvent étre expliquées. 


1. Essai de Strauss 


(a) Mode opératoire. Les éprouvettes sont immergées dans une solution acide de 
sulfate de cuivre maintenue a l’ébullition." Les conditions d’essai varient légérement 
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suivant les auteurs; nous avons utilisé une solution contenant 
CuSO,5H,9, g/l. : 13 
H,SO, 35N, cm?/l. : 47 

Les échantillons d’aciers sont examinés aprés 72 h. 

Avant l’essai, les éprouvettes sont soumises 4 un traitement thermique de ha 
600°C; il est évident que pour certaines applications, le contréle des cordons de 
soudure par exemple, ce traitement n’est pas indiqué. 

L’altération du métal est décelée par diverses méthodes: 

le pliage 4 90° de l’éprouvette; 

la chute sur une surface dure telle que le marbre; lorsque la corrosion inter- 

granulaire est importante, le son rendu est mat; 

l’examen métallographique d’une coupe transversale ; 

la mesure de la résistivité électrique. 

Cette derniére méthode, complétée d’une mesure de la variation de poids donne 
une indication quantitative de la corrosion; pour une éprouvette de faible épaisseur 
vis-a-vis des autres dimensions, on peut en effet comparer les rapports 

Py — P i R, — Ry 
Po R, 
ou Po, P;, Ro et R, sont respectivement le poids et la résistance électrique au début et 
a la fin de l’essai. En cas d’égalité, la corrosion est généralisée; lorsque 


R, P, 





la corrosion est intercristalline. 
La comparaison des résultats du Tableau 2 montre l’effet défavorable du carbone. 


TABLEAU 2. RESULTATS D’ESSAIS DE CORROSION PAR LE REACTIF DE STRAUSS 





. Variation de 
paren uel résistance électr. 
thermique a 
650°C (h) ee 
R, 


Variation de poids 
a em 
(%) Pe 


(% 





<0,1 
1 
<0,1 
<0,1 
<0,1 
<0,1 














(b) Etude critique du test de Strauss. Les réactions de corrosion 
M — M"”* -+ ne 
sont équilibrées par des réactions cathodiques. 
Cu*+ + e— Cut 
Cut +e—>Cu 
Cu*+ + 2e—+ Cu 
2H* + 2e + H, 
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Le réactif étant porté a |’ébullition, il n’y a pas lieu d’envisager la réduction de 
l’oxygéene dissous. 

Si, en premiére approximation, on ne tient pas compte de l’effet de la température, 
les équilibres des réactions (1) a (4) sont donnés par 


es 2+ 
E, = —89,5 + 59,1 log oar (5) 


279 + 59,1 log (Cut) (6) 
- 95 + 29,5 log (Cu?+) (7) 
242 + 59,1 log (H*) (8) 





! 
J) 





*s-en mole/ Ll) 


meée 























logCu*") (concentrations exprimées en mole / 1) 





(concentrations expr 
i 


Fic. 5. Diagramme d’equilibre Cu—Cu*+ —Cu** 
Temperature 25°C 
ou les tensions sont exprimées en mV, et rapportées a I’électrode Hg/Hg,Cl,/KCI 
saturé et les concentrations exprimées en molécules—-grammes par litre et supposées 
égales aux activités des ions correspondants. 
Dés que du cuivre métallique se forme selon les réactions (2) et (3), la variance du 
systéme diminue d’une unité, d’ou 
E, ied E (9) 
c’est-a-dire log (Cu**+) = 2 log (Cut) + 6,24 
Au début de l’essai, la solution ne contient pas de cuivre métallique; dans ce cas, 
la concentration initiale en sulfate de cuivre étant de 13 g CuSO,.5H,O/l., on peut 
écrire 
(Cu*) + (Cu**) = 0,052 (10) 
Dans le diagramme de la Fig. 5, on a représenté les équations (5), (9) et (10). 
La mesure de la tension rédox permet de définir complétement I’état du systéme 
Cu, Cu*, Cu** dans chacun des cas suivants 
en début d’essai, il n’y a pas de cuivre présent; dans ce cas, la tension rédox se 
situe sur la courbe X Y du diagramme; 
dés l’apparition de cuivre la tension rédox évolue sur la droite YZ. 
Deux valeurs présentent un intérét spécial 
Ey, tension d’équilibre du cuivre dans le réactif de Strauss; sa valeur donnée par 
les équations (5), (9) et (10) est de +57 mV a 25°C 
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E;, tension d’équilibre de la réaction de dégagement d’hydrogene. La solution 
étant 1,65 N, l’équation (8) donne la valeur Ez = —229 mV a 25°C. 

Si on calcule dans le réactif de Strauss la variation du potentiel rédox en 
fonction des variations des charges disponibles pour ies différentes réactions 


TABLEAU 3. CALCUL DE L’ “EFFET TAMPON” REDOX DU REACTIF DE STRAUSS 





dQ = d(H*+) + d(Cut) + 2d(Cu*) 





d(H*) d(Cut), d(Cu**) 





(Cu**) 
| E = —89,5 + 59,1 log | (Cut) + (Cu*) = 0,052 
ne d(Cu**) - d(Cut*) d(H*) = 0 | 
dE = 59,1M | Gat) aad 
, ; d(Cut) + d(Cu**) = 0 
(Cu) * oi 
(Cu**) + (Cut) 


= 59,1 M d(Cu**) (Cu) (Cu*) dQ = d(Cu**) 


E>57mvV 


59,1 M d(Cu**) | 











E = 95 + 29,5 log (Cu**) log (Cu*+) = 2 log(Cut) + 6,24 


d(Cu**) 
dE = 29,5 M——_ 

. d(Cu*) (Cut) 
(Cu) ~ (Cut) 
d(H*) = 0 








dQ = d(Cu*) + 2d(Cu**) 


C + C 2+ 
= d(Cu**) ae 


57 < E < —229 mV 





dQ = d(H*) + d(Cut) + 2d(Cu**) 
95 + 29,5 log (Cu**) = 
279 + 59,1 log (Cut) = 
d(Cu**) — 242 + 59,1 log (H*) 
dE = 29,5 M——. 
(Cu**) a(Cu*) _ , HCut) _ , aH") 


a" ~~ c@* (H+) 


E< —229mV 





- d(Cu**) 


_— + +) 2+ 
Gas KH) + (Cur) + Cu") 


dQ 











cathodiques (Tableau 3 et Fig. 6) on obtient le diagramme de la Fig. 7 montrant que 
la solution est “tamponnée” & deux valeurs immédiatement inférieures 4 Ey et Ez. 

La tension rédox mesurée pratiquement dans le réactif de Strauss bouillant est 
d’env. 50 mV (la valeur tampon calculée est de 57 mV). 
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Ces données concernant les réactions cathodiques comparées au résultat de l’étude 
précédente des réactions anodiques de corrosion indiquent nettement la possibilité de 
corrosion intercristalline sélective dans le réactif de Strauss. 





400; 








Tension redox, 


mV (par rapport a ‘électrode Hg/Hg.C l2/KC 1 sat.) 








“Oe «1G 
Concentration, ion g/l 


. 6. Concentration du reactif de Strauss en ions Cut. Cu?+ et H*. 


Courbe Ion Equation 


Cut 89,5 + 59,1 log [Cu**}/[Cu*] 
Cu* 279 + 59,1 log [Cut] 

Cu*+ [Cu?+) + [Cut] = 0,052 

Cu?*+ 95 + 29,5 log [Cu**] 

H* {H*] 1,65 

H+ J 242 + 59,1 log [H*] 


A titre d’illustration, la Fig. 8 représente, en fonction du temps, le comportement 
de deux aciers inoxydables. 

Les courbes | et 2 sont relatives 4 un acier a faible teneur en carbone dont la 
sensibilisation résulte de la présence d’un cordon de soudure dans I’échantillon. La 
tension rédox est initialement voisine de 175mV; le métal ne présente aucune 
apparence de corrosion. Dés qu’on ajoute au réactif un peu de cuivre métallique, la 
tension rédox descend progressivement a env. 50 mV et la corrosion intercristalline de 
la zone altérée par la soudure se marque. 

Les courbes 3 et 4 sont relatives 4 un acier riche en carbone traité 2 h a 650°C, et 
de ce fait trés sensible 4 la corrosion intergranulaire. Dés son introduction dans le 
réactif, la tension rédox s’établit 4 env. 50 mV et la corrosion intergranulaire se 
propage rapidement tandis que la solution s’appauvrit en ions Cut et Cu*+. Aprés un 
certain temps la solution s’épuise et l’effet tampon du réactif s’atténue. La tension 
d’électrode tombe trés rapidement 4 une valeur inférieure 4 Ez, ainsi que prévu. 
Cette tension d’électrode doit correspondre a la corrosion généralisée, ce qui est 
effectivement observé. Le réactif doit donc étre renouvelé avant que se produise cet 
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Fic. 7. Effet tampon redox du reactif de Strauss. 
Courbe Equation 
dQ [Cu**] x [Cut] 


59,1 M— = ———_—__ 
d [Cu?*] + [Cu*] 


= [Cu*] + 4[Cu**] 


= [H*] + [Cut] + [4Cu**] 





Addition de cuivré 





E, (Hg/Hg,Cl,/KCl sat), mv 
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25 50 75 
Ternps, h 

Fic. 8. Tension d’électrode des aciers inoxydables dans le reactif de Strauss. 
Acier peu sensible a la corrosion intercristalline. 

1. Tension redox de la solution. 

2. Tension d’électrode de I’acier. 
Acier trés sensible a la corrosion intercristalline. 

3. Tension redox de la solution. 

4. Tension d’électrode de I’acier. 
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épuisement en ions cuivre, ce qui se marque d’ailleurs par une variation de coloration, 
la teinte bleue initiale virant au vert. 

(c) Représentation schématique de la cinétique des réactions. Les réactions étudiées 
précédemment sont schématisées a la Fig. 9. 
za 








\~7(2) 


i 


athodique |Courant anodique Courant cathodique |Courant anodique 
(a) (b) 
Fic. 9. Schema des reactions de corrosion dans le reactif de Strauss. 
(a) Solution exempte de Cu métallique. (b) Solution contenant du Cu métallique. 
Réactions anodiques (1) Corrosion des grains d’austénite (2) Corrosion des joints. 























2. Test de Hue) 


(a) Mode opératoire. L’échantillon d’acier inoxydable est immergé dans une 
solution d’acide nitrique concentré (65%) a l’ébullition. 

Les conditions opératoires sont précisées 4 la norme ASTM A.262-55 T. L’acier 
est déclaré acceptable lorsque la vitesse de corrosion, déduite des pertes de poids de 
l’échantillon aprés 5 cycles d’immersion de 48 h, est inférieure 4 0,5 mm/mois. 

(b) Critique de l’essai de Huey. L’essai de Huey ne caractérise pas une résistance 


a la corrosion intergranulaire. 

En effet, si on détermine, comme pour I’essai de Strauss les valeurs des rapports 
(P) — P)/Py et (Ry — Ro)/R,, On remarque que celles-ci sont du méme ordre de 
grandeur méme pour des aciers riches en carbone et sensibilisés (voir Tableau 4). 





Traitement 
thermique a 650°C 
(h) 








* éprouvettes totalement dissoutes. 
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I] s’agit donc plutot d’une corrosion généralisée ou trés largement localisée a la 
péripherie des grains et aux plages de constituants autres que l’austénite, la ferrite par 


exemple. 

De plus, le potentiel rédox de la solution est de ordre de 1 V; il correspond au 
domaine de corrosion en milieu fortement oxydant. 

Le mécanisme des réactions n’a pas été étudié de fagon plus approfondie; il 
semble cependant que les carbures ne soient pas attaqués. Kinzel™ a pu établir que 
le carbure de chrome reste passif dans l’acide nitrique et que, couplé a l’acier 
austénitique, il provoque la corrosion galvanique de ce dernier. 

C. CONCLUSIONS 

Cette étude montre que les aciers inoxydables austénitiques peuvent subir des 
types de corrosion essentiellement distincts suivant la tension d’électrode du meétal. 

En ce qui concerne la corrosion intercristalline, le réactif de Strauss est spécifique 
a condition de prendre certaines précautions, soit par exemple, ajouter du cuivre 
métallique a la solution et contréler l’épuisement du réactif. 

Le test de Huey n’est valable que pour estimer la résistance a la corrosion en 
milieu fortement oxydant. 

Il ne peut convenir en aucune facgon pour définir la résistance a la corrosion 
intercristalline: par exemple, un acier a bas carbone et additionné de molybdéne sera 
parfaitement soudable sans nécessité d’un recuit ultérieur, alors qu’il serait fortement 
corrodé dans le réactif de Huey. 

Pour mieux préciser le comportement d’un acier dans les divers domaines corres- 
pondant a son utilisation pratique, il serait préférable d’adopter la méthode décrite 
au début de cette étude. Pour la corrosion intercristalline en particulier, les conditions 
seraient les suivantes 

électrolyte 2N H,SO,; 

température 20°C; 

tension d’électrode —100 mV; 

durée de l’essai 24 h. 

Le pliage de l’éprouvette aprés essai constitue un critére qualitatif suffisant. 
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TEXTE DE L’INTERVENTION 


J. M. DeFRANoux: On doit dire d’abord que l’expérience confirme parfaitement les opinions de 
Monsieur Massart, en particulier sur les domains d’application respectifs des essais du type Huey 
et des essais du type Strauss. On notera que seule la méthode electrochimique a permis a la fois 


6 
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discriminations nécessairs et une explications des faits, pouvent mettre fin 4 une longue controverse. 

Peut-on demander a Monsieur Massart de préciser s’il penser que le cuivre doit étre au contact 
de l’inoxydable essayé, ou bien si ce contact n’est pas nécessaire ? 

J. MASSART: Nous avons montré que la présence de cuivre dans la solution modifie le potentiel 
d’oxydo-reduction et maintient celui-ci a la valeur favorable a corrosion intercristalline, il est donc 
inutile que le cuivre soit au contact de l’acier inoxydable examiné. 

On observe cependant, au cours du processus de corrosion, une préciptation de cuivre métallique 
sur l’acier; ce cuivre est forme suivant les reactions cathodiques qui nous avons propriés. A 
phénomene, de nature toute différente, est sans doute a la base de la confusion signalée pas Monsieur 
Defranoux. 
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SOME FACTORS IN POTENTIOSTAT DESIGN* 
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Abstract—The factors controlling the design of potentiostats are discussed. The frequency depen- 
dence of the phase shift and amplitude of the signals at the reference electrode are deduced for 
various models of the Luggin capillary. The theoretical results are compared to experimental data 
over a wide frequency range and the frequency dependence of the feedback fraction is deduced; 
the restrictions the cell design imposes on the electrical performance of a potentiostat are discussed. 

The design of a potentiostat, unconditionally stable for all electrode reactions, is described. 
Particular emphasis is placed on the phase-frequency relationship and the design of the input and 
output stages. The potentiostat has a medium sensitivity and wide bandwidth and the performance 
is analysed and compared to that of other instruments. The application of the potentiostat to various 
types of measurement is described. 


THE problem of designing a potentiostat is that of making a stable regulator which 
will set the potential of a working electrode to a desired value. The factors controlling 
the design are therefore those which determine the stability, the desired accuracy, 
the frequency up to which measurements are to be made and the particular application 
of the instrument. All these factors are to some extent interrelated. 

Although an optimum design for any particular electrode reaction and measure- 
ment can be found by using a regulator which is only conditionally stable, we shall 
restrict ourselves to an unconditionally stable system. Most electrode reactions 
show wide variations in rate over the potential range investigated, as well as changes 
in the values of the components of the electrode impedance, and the design of a 
conditionally stable system therefore presents additional difficulties. The condition 
which must be satisfied for a regulator to be stable is that the locus of the output 
vector fA, referred to a unit input vector, should not enclose or pass through the 
point (—1, j,) on the complex frequency plane, the familiar Nyquist criterion. In this 
equation # is the complex transfer function of the cell, the feedback fraction, and A 
is the complex gain of the amplifier which is used in the regulator. For an uncondi- 
tionally stable system, containing normal passive elements, this condition means that 
the attenuation at high frequencies can approach but not exceed 12 dB/octave.’ If 
6 has no imaginary component, this condition can be achieved by placing capacitors 
across the anode loads of two of the amplifying stages. For such an idealized regu- 
lator the highest frequency f at which measurements can be made at the maximum 
accuracy is therefore given by 

é (1) 


f< (20 log A)/20 


where fg is the frequency at which phase shifts due to additional parasitic capacities 
become appreciable. Before deciding on the design of a potentiostat it is essential to 


* Presented at the 10th meeting of CITCE, Amsterdam, September 1958, 
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find out how far equation (1) may be modified in view of the frequency dependence 
of 8. The variation of the feedback fraction with frequency caused by the electrode 
impedance and cell design must therefore be investigated. It is clear also that the 
additional stray capacities play an essential role in the design of the instrument. 
In particular if m additional amplifying stages, containing only resistors and capacitors, 
are used to contribute a gain A’ to the overall gain A an upper value of f will be 
given by 


M 
So = Fa 20 dln, (2) 


where M is the gain-bandwidth product of the valves used, and ¢ is the total phase 
shift. A maximum for /, can therefore be found, for any chosen A, corresponding 
to the optimum value of n. In general, therefore, a compromise between the desired 
bandwidth and sensitivity must be reached. 

The gain also determines in part the precision with which the working electrode 
follows the set potential. For the simplest possible regulator Fig. 1 consisting of 


w 








Fic. 1. 


an amplifier driving a cathode follower, which supplies the current to the cell, the 
error in the overpotential is given at low frequencies by 


_ JE, + (Ri + Red mRRi + Re) + Re + Ri + Rel 
SmAR(R, + Ro) 


_ [E+ HR, + RodMgm(Ri + Re) + 1 (3) 
& mA(R, + R,) 

for the usual values of R, and (R, + R,) [compare (2)]. The electrochemical cell is 
represented by that part of the diagram inside the dotted rectangle. E£, and E, are 
the equivalent generator voltages at zero current for the working electrode-subsidiary 
electrode, and the working electrode-reference electrode; R, is the electrolyte 
resistance, R, and C the impedance of the cell reaction and i is the current change 
produced by 67. Equation (3) shows that 67 is mainly determined by the gain A. 
It can be seen also from Fig. 1 that an equally important factor is the accuracy with 
which the potentials E, can be subtracted [compare (3)]. The way in which this 

influences the design of potentiostats will be discussed. 
The factor most directly dictated by the nature of the electrode reaction is the 
gain of the instrument which is required in order to study the reaction with sufficient 


én 
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precision. The maximum error signal must always be small compared to the over- 
potential interval at which measurements are to be made and the precision required 
is therefore controlled by the rate at which the electrode reaction accelerates with 
potential. This parameter will therefore control the design of the input stage and the 
gain of the amplifier. Other factors have also been considered.* In general it will 
be desired to extend the frequency response as far as possible and the gain will therefore 
determine f, and f. For instruments of high sensitivity or high bandwidth the value 
of fy required is very large. In such cases, a further restriction is encountered which 
prevents very high values of f, being achieved. This factor is the phase shift due to 
the finite phase velocity of the signal around the loop. As the value of fis determined 
by the special nature of the load this will be considered in detail. 


THE VARIATION OF THE PHASE AND AMPLITUDE 
AT THE REFERENCE ELECTRODE 


The variation of the feedback fraction with frequency is due to two factors: 
the nature of the electrode reaction and the nature of the cell design. The first of 
these is well established, being determined largely by the double layer capacity in 
parallel with the “‘slope’’ resistance of the electrode reaction. This will lead to a 
large phase lag and attenuation, the frequency at which a given phase lag is reached 
being dependent on the exchange current and overpotential, Fig. 2. In addition 






































Fic. 2. For 80° phase shift electrode capacity = 100 uF 


phase shifts may occur due to the nature of the electrode reaction or due to transport 
processes through the solution.® It appears essential to allow for a phase shift of 
at least 90° at the low-frequency end of the scale. On the other hand if resistive 
coatings are formed on the electrode surface the phase shift may be small over the 
whole frequency range of the potentiostat. The electrode impedance may therefore 
show a transition from reactance to resistance during one measurement. The range 
shown may well have to be covered by a single instrument. 

Although the behaviour of the electrolytic cell is determined by the working 
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electrode at low frequencies, the high-frequency characteristics are conditioned 
largely by the cell design. As the stability of the regulator is determined by the 
behaviour at high frequencies, the variation with frequency of the amplitude and 
phase shifts at the reference electrodes must be investigated. The importance of the 
cell design has been emphasized and it has been suggested that the cell, between the 
working and reference electrodes, behaves as a resistor with distributed capacitance to 
ground.” Three distinct regions must, however, be differentiated and these affect 
the performance of the cell in different ways. In the most usual cell design the reference 
electrode compartment is connected to the working electrode by means of a Luggin 
capillary sealed through the wall of the tube, Fig. 3. The capillary therefore has 


Working electrode Subsidiary 
electrode 


Fale si aay 
/ ‘ 
, 


pdt 





Fic. 3. Plan of cell 


three regions: a-—b parallel to the current path from the subsidiary to the working 
electrode, b-c perpendicular to the current path and c-d outside the cell solution. 
In order to investigate the behaviour of these regions, five distinct systems were set 
up to measure the effects in the regions a—b, b-c, c-d, separately and to find out 
how far the effects can be minimized. In the first a capillary, covered with an evapo- 
rated gold film, was joined to a wide bore tube as shown in Fig. 4(a). In the second, 
Fig. 5(a), a capillary was inserted parallel to the current path. In the third, Fig. 6(a), 
the capillary was placed in a tube perpendicular to the current path, the electrolyte 
being connected to the electrolyte in the main arm at the same point as the Luggin 
capillary. In the fourth, Fig. 7(a), the low resistance gold shield was replaced by a 
high resistance electrolytic “shield” and in the fifth, a gold plated capillary insulated 
with a plastic coating was surrounded by an electrolytic “shield” as in Fig. 7(a). 
Measurements of the frequency dependence of the amplitude and phase shift at the 
reference electrode were made by displaying the Lissajou ellipse formed from the 
input signal and the output from the reference electrode, when a signal, V sin wt, was 
applied between the subsidiary and earthed working electrodes. The frequency range 
25 c/s to 500 kc/s was covered. In order to displace the effects to frequencies at which 
they can be easily measured it wasessentialto use longtubes filled with dilute electrolyte 
solution so as to maintain a high total resistance, ~200 kQ. The imaginary com- 
ponent of the voltage applied at the end of the capillaries was made negligible by 
platinizing the working electrodes. To ensure that only the characteristics of the 
cell were measured it was essential to use a buffer stage at the reference electrode with 
a very high input impedance, so as to prevent phase shift and attenuation, and having 
a very low output impedance, so as to prevent pick-up. The circuit used, an 
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Fic. 4a). R,=27kQ; R,=27kQ; R;=220kQ; R= . Fic. 4(b). Equivalent 
R, = 470kQ; Ro, = 8302; R,=68kQ; R, = : circuit, R,, R,, C 
R, = 1kQ expressed/unit length 
C,=0-1 uF; Cy=0-01 uF; C,=0-01 uF; C, = 0-01 uF; 
C, =O-1 uF; Cy =0-1 uF 
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Fic. 5(a). Fic. 5(b). V; = Vs = R[1/R,(@V2/8x) + 1/R,(@V,/8x)] atx =1 
R=702, R,=80002, R,=352, %/=21cm 
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Fic. 6 (a and b). 
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Fic. 7(a). 
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Fic. 7(b) and (c). R, = 80002, R, = 875Q, R,; = 2452, R, = 380, ] = 22 cm, C,/C, = 1 and 0-1 
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Fic. (7d). 


anode follower-cathode follower shown in Fig. 4(a), had an output impedance 
of 6Q and an input capacitance of 1 u4uF. The measurements above 200 kc/s 
therefore contain a phase lag and attenuation due to the instrument and the design 
requirements of the buffer stage also led to a small phase lead at low frequencies. 
This affected particularly the measurements of phase on the second system where the 
changes with frequency cover-a wide band. 
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In the equivalent circuits (Fig. 4b, 5b, 6b, 7b, 7c, 7d), R,, R. and C are the unit- 
length values of the capillary electrolyte resistance, the shield resistance and the 
capacity between electrolyte and shield. V, and V, are the capillary and shield 
potentials at any point x along the tube. 

The variation of the phase and amplitude of the signal at the reference electrode 
in the first system is shown in Figs. 8(2) and 9(2). It can be seen that the dispersion 
with frequency is due almost entirely to the gold plated tube and that the boundary 
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conditions correspond to those in Fig. 4(b). This system represents in extreme form 
that which has been proposed for the entire region of the cell between the working 
and reference electrodes. The theoretical phase shift and amplitude variation can 
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be deduced for the boundary conditions shown and is given by 


_ RVvw ~ (—1)"16PC(R, + R,)(2n + 1)r 


y. = 
Ry + Ry © [(2n + 1)*r4 + 164C%(R, + R,)?w*) 


,. £08 (2n + I)nx E- + 1)*n% 
2 *P | 4PC(R, + Ro) 











| + VG sin(wt—6) (4) 


where cosh A(1 + i)x = Fexp (iA) 
cosh A(1 + i)! = E exp (ix) 


Ee eel 

dead Sees. Gas 

Gsin@ ([R,Fsin(y — A)J/E 
Gcos@ R,+ [R,F cos (yz — AE" 





an 


For the sake of completeness the transient part and dependence on distance have 
been given in addition to the steady state term with which we are here concerned. 
The amplitude and phase variation calculated in terms of the dimensionless parameter 
8, is shown in Figs. 8 and 9(1) for the value R,/R, = 1000. It can be seen that the 
agreement is good and that an electrical analogue such as Fig. 4(b) will closely 
follow the behaviour of the cell. 

The first model, however, will only apply to the region of the capillary outside 
the cell and then only if this is surrounded by an earthed shield separate from that 
covering the rest of the cell (see below). The regions a—b and b-<c of the capillary 
correspond to the cells shown in Figs. 5(a) and 6(a) and the electrolyte surrounding 
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the capillaries is in this case not at earth potential. The experimental amplitude 
frequency curve for the cell Fig. 5(a) is given in Fig. 10(2) and the phase frequency 
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curve for the cell Fig. 6(a) in Fig. 11(3) inset. It can be shown that for the given 
boundary conditions the solution of the network Fig. 5(b) is 


< (a, exp [- a,,2t/C(R, + R,)] 


V, =2VoC(R, + R C 
1 ac( 1 2) 2) [x,,4 c 8 w*C*(R, + R,)*] 





{R,R, sin «,(/ — x) — [R(R, + R.) + R, Rf! — x)]a,, cos «,/} 
[R(R, + R,) + R,Ryl + Rel] cos a,/ — [R(R, + Ry) + R,R,/] «,/ sin «,/) 





+ VG@sin(wt— 6) (5) 
where +a, are the roots of tan «,/ a,,K/R," 
K = R(R, + R,) + R,Rel 
R,? sinh A(1 + i)/ + KB(1 + i) cosh (1 + i)/ = E exp (iz) 
sinh A(1 + i)(/ — x) = F, exp (iA,) 


BO + i) cosh B(1 + i)l = F, exp (iA,) 


G sin 6 [R, RF, sin (A, — x) )/E + ((K — R,Rx)Fz sin (Ag — x) /E 
G cos 6 [R, R2F, cos (A, — y)/E + [(K — R,R2x)F, cos (A, — x) /E © 





The theoretical curve, again calculated in terms of f/, and for the experimental 
parameters is given in Fig. 10(1). The agreement with the experimental points is 
again good particularly in view of the restrictions placed by the buffer stage. The 
limiting amplitude at low frequencies is given by R/R,/ and this rises to unity at 
high frequencies. This is associated with a phase lead which in this particular case 
passes through a maximum of 47° at 8 ke/s. This factor is most important to the 
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design of potentiostats for it shows that above a certain frequency the load will 
become resistive and that the potential stabilized will be that at the point b. 

It can be easily shown that the network (Fig. 6b) should show no phase shift or 
attenuation with increasing frequency. Experimentally, however, a small phase lag 
is found (Fig. 11 inset). The difference is due to the approximations in the theoretical 
treatment: the one-dimensional partial differential equation 


ev, aV, 


CR ~~ 
Ox? . 


has been solved in each case, whereas the systems actually have cylindrical symmetry. 
It can be seen however, that the error introduced by this approximation is small. 
The phase lag and attenuation produced are a measure of that which will occur in 
the region b-c of the capillary. 
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In order to understand more clearly the phase and amplitude variations in the 
region c-d of the capillary the system shown in Fig. 7(a) was investigated. This 
system should also follow, to a close approximation, the analogue Fig. 4(b) and 
it can be readily shown that the equation is very sensitive to changes in the parameter 
R,/R, when this is 10, Fig. 13. For this value the measured variations should show 
how closely the experimental system follows the theoretical model or whether other 
factors are important. The electrolyte concentrations in the capillary and shield 
were therefore adjusted to give this resistance ratio and the measured amplitude 
variation is shown in Fig. 11(1). It can be seen that the experimental system now 
deviates considerably from the theoretical model, Fig. 13. It has been suggested that 
the current flow into the end of the Luggin capillary at the working electrode is 
important in high frequency measurements and we have allowed for this and for the 
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finite source resistance R,, R, in the model Fig. 7b. The solution of this problem is 


V, = 2CR.V, < a, exp [—a,,2t/C(R, + Ry)R, cos «,x + Ry cos «,/) 
<= @ 
’ 4 T [a,* + C*w*(R, + R,)*][(/ + S) sin «,/ + SI cos «,/] 





R 
ZTE VG sin (wt 9), (7) 


where +a, are the roots of «,, tan a,/ = 1/S 
S = R5R,/(R, + RR, + Ro) 
cosh A(1 + i)/ + SA(1 + i) sinh B(1 + i)l = E exp (iy) 
cosh A(1 + i)x = F, exp (iA) 
cosh A(1 + i)l = F, exp (iA,) 


GsinO —_[R,F, sin (A, — x))/(R, + RE + [RoF2 sin (A, — x) (Ri + RIE 
Gcos@  [R,F, cos (A, — x)]/(R, + RE + [RoF2 cos (A, — x))/(R, + RE - 





The theoretical values, for the experimental parameters, are shown in Fig. 12. It 
can be seen that the refinement of the model leads to only small changes at high 
frequencies which are in the observed sense. 

The shape of the curve in Fig. 11 must therefore arise in another way and two 
factors can be differentiated. If the capillary is disconnected at x, Fig. 7(a), a signal 
can be measured at the reference electrode (Fig. 11 “stray”) and this must be due 
to stray capacitance between the capillary and the subsidiary electrode. The amplitude 
measured at high frequencies should therefore be larger than that deduced from 
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equations (6) and (7). The experimental values are, however, smaller and this must 
be due to the capacitance of the buffer stage to ground at the input. 


(Vi)2—<0 = VG sin (wt — 8) 4+ 


a { ; CXR, + R,) 
+ exp ia R,R,x,sin «,/ — ——————- {R, R, + [R,R, — (R, + Ry) X 


LC(R, + R,)J | Cia, 
x (R; + R,)] cos a} 








(sinaa! (R:(Ry + Ry Rs + Ry) , RiRaRsRd  RsR(R, + RPC 

I -— 2a, ; - n 2a.3C, + 
C(R, + Ry) I) 

+ (Ry + RMR + Ry) | RiRe! ee | .« 


2 
1%, 


+ CXR, + R,)* 


RsR(R? + R,*)/ 


- 


- 





COS aml RR, + RRs + Rol RyReRyRyen?2l —-RR(R, + R,)*CI 





2 | y 5 ar 
he 5 2 2 2C, 


(8) 





C(R, + R,)°(R; + a 
C,a," | 

where +, are the roots of 
(R, + RPC 


: cos «,,/ 
aC, 


2R,R,R3R, + RsR(R? + Ry) + (Ri + RRs 4 R)| RR 





r R,R A(R, + RPC 
| R,*(R, + RR; + RR) + - C 
~ 1 


ewe 
R,R,RyRyx,2l |- 


- (R, + 
2R,R:R;R,iw +| RR (Ry + Rio + (R,; + RR; + R)R,Relio + — 
L 





x cosh f(1 


i ' . CR;,R(R, + R,)*iw7 sinh fl 
R,(R, + R,(Ry + Rim — R,R,RsR,C(R, + R.w*l 4 rs 
ssid 1 





E exp (iy) 
R,R, + (RR, (R, + R,)(R; + RY] cosh B(1 + 7)/ — RR, BU + 1 sinh A(1 + d/ = F exp (iA) 


G sin 6 [((R, + R,)F sin (A — y)VE 
G cos 6 1 + ((R, + R,)F cos (A — yVE 





In order to allow for the stray capacitance between the subsidiary and reference 
electrodes the model must be modified to that shown in Fig. 7(c). Owing to the 
complexity of the general solution the equation is only given for x = 0, (equation 
8). The theoretical values of the amplitude for the capacity ratios C/C, = 100, 
1 and 0-1 are shown in Fig. 14. 

The experimental set up in Fig. 7(a) is not, however, as dependent on the parasitic 
capacity as the usual arrangement of the reference and subsidiary electrodes. In 
this the compartments have the form of tubes parallel along their length. If the 
cell is therefore shielded the capacitance ratio may be smaller than that given and, 
at high frequencies, after a phase lead in addition to that given by the section a-b, 
the reference electrode will measure an indefinite potential close to that of the sub- 
sidiary electrode. The £ circuit will again behave as though the load were resistive. 
Any attempt to prevent this by separate shielding will lead to severe phase shifts, 
Fig. 9, which would lead to instability. 
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The effects described apply equally to the use of cells in other high frequency 
measurements such as galvanostatic investigations, as well as, for example, to the use 
of probes in biological investigations. More detailed calculations of the relationship 
between the signals at the working and reference electrodes will be given elsewhere. 
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It may be noted, however, that the distortion produced by the cell depends on the 
the exchange current and overpotential and that the electrode reaction will frequently 
appear to have an inductive component at high frequencies. Measurements of 
phase angles will be particularly dependent on the cell design. 


The variation of B with frequency 

It can be seen from equations (4) to (8) that the variations of amplitude and phase 
with frequency are largely controlled by the parameter f/. Although the measure- 
ments were carried out with long tubes, these had a bore 1-9 mm and wall thickness 
1-0 mm, which is greater than that normally used in the section a—b of the Luggin 
capillary. In the usual cell designs the length of the sections a-b, b-d will not be less 
than 4 cm, In the majority of 0-01 N electrolyte solutions the load will therefore 
first become resistive at ~10 ke/s, this frequency being proportional to the concen- 
tration. For most electrode reactions the electrode impedance will be reactive below 
this frequency and the # circuit will therefore show a transition from reactance to 
resistance and for the usual cell dimensions 6 ~ 1/3. After a further phase lag and 
phase lead the load will again be resistive at ~1 Mc/s and 6 ~ 1. The effects due to 
the Luggin capillary usually occur in the frequency region in which the stabilization 
of the system must be achieved. It is therefore of interest to see how far they can be 
eliminated by a suitable design of the input stage. 

It is possible to reduce the phase shift and amplitude variations by using very 
small electrode compartments or by inserting a very small reference electrode directly 
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into the Luggin capillary in the working electrode compartment. The Pd-H electrode 
is particularly useful for this purpose.* This may not, however, always be feasible. 
The fifth system described above was therefore set up, in which a gold plated tube 
covered with a plastic layer was inserted into the cell shown in Fig. 7(a). This gold 
shield was connected to the output of the buffer stage which therefore supplied a 
‘“‘suard’’ potential. The amplitude and phase variation, measured as before, are 
shown in Figs. 8 and 9(3). There is a marked improvement compared to the other 
systems, at intermediate frequencies. It can be easily shown that the analogue, 
Fig. 7(d), gives no variation of amplitude or phase with frequency. The rapid change 
in phase at high frequencies in the experimental set up is mainly due to the limited 
bandwidth of the amplifier in the buffer stage. In an arrangement actually used in the 
potentiostat (Fig. 20) and for the lengths of capillaries in cells, the frequency at which 
this takes place can. be delayed to 10-20 Mc/s and the phase shift in the leads is then 


equally important. 


} on the potentiostat design: stabilization of the regulator (see also*). 


The simplest method of stabilizing a potentiostat would be to couple the cell to 
a high-frequency amplifier all of whose stages have an equal bandwidth, i.e. to rely 


Fic. 15. 


on the attenuation produced by the double layer capacitance. It has been shown, 
however, that with the cells commonly used f is reactive at low frequencies and 
resistive at high frequencies. In addition § becomes resistive in passivation processes. 
For these reasons this simple form of stabilization fails except with very irreversible 
electrode reactions, because the locus of the output vector encloses (—1, jg) on the 
Nyquist diagram. For a two-stage amplifier, bearing in mind the phase shift which 
will inevitably occur at the input at high frequencies, this diagram will have the form 
shown in Fig. 15, ignoring the effects due te the cell, and the form shown in Fig. 16, 
including these effects. These diagrams are only schematic, for with the values of fA 
required, a scale drawing would cover only a very narrow frequency region. It 
can be seen from Fig. 16 that such a system will be conditionally stable: its success 
will depend on the cell design being sufficiently bad and the input capacity sufficiently 
low for the point (—1, j,) to fall in the “‘trough’’. 

For a stable system it is clearly necessary to assume f to be resistive at high fre- 
quencies, i.e., to attenuate the amplifier in a controlled manner. However, since £ 
is reactive at low frequencies a maximum phase lag of 90° can be allowed in the 
amplifier and only one of the stages can in effect have a capacitor across the anode 
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load. The Nyquist diagram will then have the form shown in Fig. 17. The chances 
of success are so improved that the system may be called “‘unconditionally”’ stable. 

A stable system therefore requires one of the amplifying stages to have a much 
smaller bandwidth than the remaining stages and it will usually be necessary to add 


7 (20 pp.) 
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capacitors to the anode loads. If the bandwidth of the remaining stages combined 
is fy then equation (1) must be modified to 
f 
f <span (9) 


(20 log A)/6 


~ 


and accurate measurements above the frequency f are not possible. Equation (9) 
shows that, if measurements of reasonable accuracy are to be made, fy must be very 
large. The system as described, however, allows no margin of safety and f will fre- 
quently have to be reduced even further. A considerable improvement may be made by 
using transitional loads. For the simplest form in the anode circuit of a valve amplifier, 
Fig. 18, the maximum phase shift is given by 

l 


tan ¢,.. R 
in P max 2[R,(1 J R,/R,)/ Ri} 2 (10) 





This gives a reduction of A in R,/(R, + R,) and an increase in fy of (R, + R,)/R, 
for a phase shift which is confined to a relatively narrow frequency band. ¢,,,, occurs 
at a frequency 


I 
hi 2nC[R,R (1 + Ro/R,)}? 





and in potentiostats /, should usually be placed below f. However, since fo is increased 
and the remaining attenuation required is reduced, f, will be near the value f would 
have without the transitional load. The main effect is that of a redistribution of the 
phase shift and consequent improvement in stability. Since f becomes resistive at 
high frequencies it is also possible to make /, greater than f and still maintain stability. 
The exact choice depends on the measurement to be made (see below) and the 
concentration of the solution. 

If the potentiostat is operated with a “‘guarded”’ capillary then the conditions are 
modified. f, becomes the frequency at which the buffer stage causes a breakdown in 
the guard potential, (Fig. 9) since the phase shift will change very rapidly at this 
point. Providing the bandwidth of the amplifier is sufficiently great it is possible to 
rely on the attenuation produced by the double layer or by this capacitance combined 
with a single capacitance in the amplifier. It is therefore possible to approach the 
condition given in equation (1). 


The addition of voltages at the input stage 

It can be seen from the previous section that the frequency /, must be made very 
high in any instrument which is to have a high sensitivity or to be used to high 
frequencies. In the instruments used in these laboratories fg is between 10 and 50 Mc/s. 
It follows from this, and the need to avoid phase shifts at the input of the potentiostat, 
that the path length from the reference electrode to the input must not contain 
elements which could lead to phase shifts. For this reason the addition of voltages 
in the high-frequency section of the circuit shown by the dotted lines in Fig. 1 is 
ruled out except in instruments working at low frequencies. Some form of voltage 
adde: must therefore be used as indicated in Fig. 1. In general it will be desired to 
add several signals such as E, and » and to subtract the sum from the potential 
difference which is required between the working and reference electrodes. The 
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major part will usually be E, (of the order of 1 V) and the precision of addition and 
subtraction should be at least as great as the maximum error signal in the potentiostat. 
Since the precision of addition must itself be correct at the frequency f, the design 
of a feedback amplifier giving the same accuracy as the error signal in the potentiostat 
is complicated. As the maximum precision is required only at a relatively low frequency 
it is possible to add directly in a purely passive network. The accuracy is then limited 
by the accuracy of the resistors, the ratio of the source impedances of the voltages 
to be added and the resistances in the network, and the ratio between these resistances 
and the input impedance of the potentiostat. It is, however, possible to improve on 
this by calibrating the system. The added signals must be subtracted in a stage 
containing valves or semiconducting devices. A push-pull stage as in Fig. 19 is very 
convenient and has been frequently used. It is essential to decide on the accuracy 
with which the subtraction can be carried out in such a stage and the factors 
affecting it. 

An amplifier such as that shown produces four signals: (V,), an antiphase 
output due to an antiphase input, (V,), an inphase output due to an antiphase input 
on the two grids’ and the similar quantities (V,), and (V,),; due to an inphase input.’ 
Of these (V,), is the required amplified error signal and (V,), is a second order term 
which adds to the magnitude of the error signal. (V,); and (V,); on the other hand 
are unwanted signals due to the process of subtraction and must be estimated. 

If the push-pull circuit is to work at high frequencies pentodes will be used. 
We therefore define the following quantities: g,,, and g,,)', the mutual conductances 
from grid to anode of the two valves; g,,. and g,,.° the mutual conductances from 
grid to screen; g,,, and g,,, the mutual conductances from screen to cathode; 
finally R, and R,’ the plate impedances. The anode resistors may be assumed 
identical. It is possible to simplify the analysis by making the common cathode 
resistor very large (by using a pentode with current feedback) so that g,,R, >1. 
It then can be shown that 


(V.); 
~ 
R(2 ms t y am t 2/Ra Sma Ra /(Ra’ T R) LmiRal(Ra + R)] 
gm T Lm 1 gms T Rb, T (2/R,) [2mirR/(R, | R)] [2mia RR, /RAR, T R)]’ 


(11) 


where v, is the signal on each grid; 2,, = 2mi + 2m2 and Zp = 2m +2me- It 
follows that for the usual values of R, and R (10° and 10* Q) variations in (V,), are 
proportional to the difference in the RX, and g,, i.e. to the difference in the usual 
valve characteristics. The magnitude of the signal, however, is determined by the 
magnitude of (g,,, + 1/R,). Of these g,,, ~ 10~* is the larger quantity and therefore 
sets the limit on the antiphase signal produced by the inphase signal. The ratio between 
the wanted and unwanted components will be about 1500 for a 10 per cent mismatch 
of the valve parameters. It is clear that this then sets the limit on the accuracy of 
the instrument as the subsequent stages cannot distinguish between (V,), and (V,),. 
Calibration of the system to improve the accuracy is not feasible, owing to the change 
with time of the valve parameters, and if this design is followed there is therefore 
no advantage in increasing 6A far beyond this figure. 
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In order to improve the accuracy further it is necessary to reduce g,,,. The use 
of triodes (g,,, = 0) however, leads to a reduction in R, and therefore does not 
improve the performance unless special steps are taken to increase the plate resistance. 
It is equally easy to reduce g,,, of a pentode, using similar techniques and, in view 
of the importance of this factor a suitable circuit has been included in Fig. 20. With 
this (V,),/(V,), cam be increased to 15,000. It is also possible to improve the accuracy 
of subtraction to this figure by using bridge circuits containing germanium diodes 
to modulate the difference of the input signals at radio frequencies.® 

It can also be shown that 


(Vy _ 
a 
RUBms + Sms + (2/Ra) MG miRa/(Ra + R) + Fm RRa (Ra + R)] 
New + Sa + Ems + Sue + (2/R,) =a [2mrR/(R, tT R)] — [2m RR, /R(R, + R)] ; 
(12) 


As the terms in the second bracket are added it follows that for this signal, differences 
in the valve characteristics are unimportant and that (V,),; is at least one order of 
magnitude greater than (V,),. (V,), can, however, be further reduced by having a 
balanced second stage of amplification. For two such stages with a 10 per cent 
mismatch in valve characteristics (V,); ~~ 1/5(V,),; and it follows that it is desirable to 
design the output stage driving the cell to be as nearly balanced as possible, otherwise 
the error due to the push—push signal becomes appreciable. It also follows that it 
is better to reduce (V,), by reducing g,,, rather than by matching the valve character- 
istics as this is the only way of reducing (V,),. A second factor in the design of the 
output stage, determined by the design of the input stage, is the need to earth the 
working electrode. If the working and reference electrodes are connected in push-pull 
to the potentiostat (a procedure which has been followed) the voltage addition will 
have to be made in the high frequency section of the circuit. The need to avoid this 
is a major factor in the design of the instrument for the investigation of anodic 


reactions. 





THE DESIGN OF AN UNCONDITIONALLY STABLE POTENTIOSTAT 


The design of a potentiostat based on the factors discussed in the previous sections 
is shown in Fig. 20. The input to the high-discrimination amplifier vg, vz, Vg is 
made through two cathode followers v4, v;. The voltage to be stabilized is added 
in a network connected to one cathode follower while the reference electrode is 
connected to the second. The high slope valves used in the cathode follower give a 
gain without feedback, g,,R,, which is sufficiently large so that a 10 per cent mismatch 
in the valves produces an error in superposition of the two inputs less than (V,),/6. 
In practice the valves are matched to a closer tolerance so that this error is smaller. 
An amplifier v,, V2, V3 for driving a guard on the Luggin capillaries is connected to 
the input. The input impedance without this guard potential is 43 MQ in parallel 
with 1 wuF. With the guard potential and 50cm. of coaxial cable it is 8 MQ in 
parallel with 1 wuF. 

The ratio (V,),/(V,), of the push-pull stage is 1500 and the circuit design for 
improving this is also shown. The bandwidth of the stage is 160 kc/s (3 dB down) 
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and a considerable capacitance has had to be added to the anode loads of v, and v, to 
produce a stable system. An economy in the design can therefore be made by using 
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valves in this stage with a smaller gain—-bandwidth product. In a similar potentiostat 
with three stages of amplification we have used low-noise r.f. pentodes. These valves 
are difficult to match and we have based this design on the minimum number of 
different types. 





102 A. Bewick, A. Bewick, M. FLEISCHMANN and M. LILER 


In order to prevent drift in the error signal after switching from one potential to 
another the first stage must have the smallest frequency response. The second stage 
must therefore have a bandwidth fy. As the voltage swing to be applied to the cell 
must be produced in this stage and in addition this stage must be connected in 
push-pull, it is necessary to use high current beam tetrodes (e.g. QQV 06/40A) 
or to apply parallel voltage feedback to pentodes. We have chosen the second solution 
as the transitional loads should be in this stage and the need for a large voltage swing 
demands that these should also be in a parallel feedback circuit. The signal from the 
first stage derived from the cathode followers v,, and v,. and the correct fraction of 
the output from the second, are therefore fed through the cathode followers v,, 
and v,, into the second stage amplification v,, and v,,. Although an economy can be 
made in the use of cathode followers, this is not advisable if the circuit is to work at 
very high frequencies. Provision is made for introducing the transitional feedback 
either below the frequency / of the first or the frequency f, of the second stage of 
amplification or for switching it out. The frequency fy with transitional feedback 
is above 50 Mc/s. It is not possible to achieve the bandwidth indicated by the gain- 
bandwidth product owing to the length of wire used and as it is necessary to build the 
circuit on a metal chassis. 


The output stage 

In potentiostats working at high frequencies the cell current must be derived 
from some form of cathode follower, e.g. as in Fig. 1. For large positive signals at 
the grids of these cathode followers the current through the valves will be limited by 


the power supply and the grid current requirements of the valve. A very large current 
is therefore available for supplying the cell. This current is needed to charge the 
double layer capacity as rapidly as possible when the potential is changed from one 
value to another. At short times therefore the output stage will not be working in 
the linear part of its characteristic but will supply a constant cell current. Only as 
the potential of the working electrode approaches the desired value will the output 
stage reach the linear part and the current and error signal will have a wave form 
determined by the frequency dependence of f and of the instrument. The situation 
is different for large negative voltages at the grid of the cathode follower. The current 
is then determined by the cathode resistor as the valve is cut off. Equation (3) in 
fact only applies to a narrow current range and the output impedance rises from 
1/g,,4 to R,. The performance of a cathode follower with a pentode, having a fixed 
grid potential, in the cathode circuit is even worse. It follows that measurements 
of anodic reactions with such an arrangement are of doubtful significance except at 
very low frequencies. The opposite situation applies if the cell is reversed and the 
working and reference electrodes are connected in push-pull to the input of the 
amplifier so that large anodic currents can be supplied. If this design is followed the 
potential therefore cannot be changed successively in the anodic and cathodic direc- 
tions and measurements made. This is, however, one of the most useful applications 
of potentiostats and a different type of output stage is needed for an instrument with 
a wide range of applications. 

For a potentiostat to work equally well for anodic and cathodic reactions it is 
necessary to make the output in the form of a “‘bridge’’.® It has already been shown 
that in a high frequency instrument the working electrode must be earthed and this 
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bridge must therefore have one valve above, and in series with one below, earth 
potential. The simplest arrangement, that of driving the valves in antiphase from the 
second stage of amplification, is also the most sensitive for if A, is the gain to the 
valve above and — A, the gain to the valve below earth 


g,,0n(A, + Ao) 


Sm 





A 9 
l T 2m Ry T Rs) 


neglecting the equivalent generator E,. For a number of reasons this solution is 
only satisfactory for low values of the cell resistance. If Agg,,(R, + R,.) > A, the 
current changes in the valves have the same sign and will tend to damage the output 
stage. The output impedance of the two valves will also differ widely and there will 
be additional phase shifts. In order to avoid these defects the simplest solution is 
to apply the maximum feedback possible to the valve below earth. The gain of this 
valve as seen from the second stage cannot then rise above unity and the output 
impedances are within a factor 2. 

The output stage based on this design is shown in Fig. 20. The voltage swing 
from the second stage is applied through the cathode followers v,,, Vo9 to the beam 
tetrodes Vo}, Voo. The low output impedance of v,, and Vop allows the tetrodes to be 
driven into the positive part of the grid characteristics. Feedback is applied to the 
valve below earth using the high impedance of pentode v,, with feedback, and the 
system is balanced by means of the potentiometers P,, Ps. 


PERFORMANCE AND USE OF THE INSTRUMENT 

The gain of the amplifier in the potentiostat is 3000 and the frequency fis 160 ke/s. 
If the “‘guard’’ potential is used this is also the frequency up to which measurements 
could be made for suitable electrode reactions, and the instrument may therefore 
be classed as of “‘medium sensitivity and wide bandwidth’’. The potentiostat is capable 
of delivering up to 1 A on pulse both for anodic and cathodic processes and up to 
200 mA steady d.c. current. The voltage swing which can be applied to the cell is 

150 V and cells of comparatively high resistance may be used. The potentiostat 
is supplied from regulated power supplies having a peak ripple content of 250 uvV 
and has good drift stability. The design can be easily changed to give an instrument of 
lower bandwidth and higher sensitivity. The equivalent noise at the input is 250 uV 
but lower values have been obtained with a similar design. 

Although the potentiostat is unconditionally stable for all electrode reactions, 
it has been specifically designed for measurements with a.c. voltages superposed on 
d.c. voltages. Since there is a large margin of protection in the system against oscilla- 
tion it is intended to apply positive feedback to the second stage (maintaining f, < /) 
sO as to compensate for the fall in § due to the double layer capacity i.e. to apply 
optimal feedback. This should enable such measurements to be made with an accuracy 
independent of frequency. 

Measurements of reactions giving currents rising with time and of reactions using 
square pulses of overvoltage may also be made with the potentiostat, having transi- 
tional feedback with f, < f, at frequencies approaching f,. At very high frequencies, 
however, damped oscillations take place and it is preferable to use transitional 
feedback with f, > / if this is possible. This will simultaneously lead to more rapid 
charging of the double layer condenser as the gain of the amplifier is maintained to a 
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higher frequency. The best arrangement for high frequency measurements, particu- 
larly with transients falling with time, is the use of a capillary with guard and without 
transitional feedback. In this way the potentiostat will try to stabilize the working 
electrode potential in the shortest possible time and not an indefinite potential of 
the solution between the working and subsidiary electrodes. The damped oscillations 
in measurements at high frequencies, using transitional feedback, however, merely 
show that it is not possible to make significant measurements above the frequency f 
without such feedback. This fact will normally be obscured. It is only with instru- 
ments having very high values of f) that measurements at frequencies approaching 
even | kc/s can be attempted and the value of f, in the designs which have been used 


has been too low. 


Acknowledgement—We wish to acknowledge the use of the Durham University Pegasus Computor 
with which calculations on the potentiostat have been carried out. 
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DISCUSSION 


E. Lance: Oder Aufklarung von Stérungsquellen bei hohen Frequenzen bei potentiostatischen 
und galvanostatischen Menungen ist sicher wichtig. Und es ist auch wertvoll sie bis zu einer 
Gewissen Grenze zu eliminieren. Aber ich méchte doch meinen dass man oft wertvolle Resultate 
auch mit sehr viel gestiegen Frequenzen erhalten kann, wo gliicklicherweise solche Stérungen noch 
nicht auftreten oder eliminiert werden wiissen. 

M. FLEISCHMANN: It is certainly true that much useful information can be obtained from 
measurements at low frequencies. In a potentiostat it is necessary to attenuate the gain in a controlled 
manner and the amplifier must therefore respond to much higher frequencies than those at which 
measurements are to be made. In our instrument of reasonable sensitivity this places severe restric- 
tions on the design and also on the experimental cells. 

J. Ltopis: I would like to ask how the impedance at the electrode interface will affect the inter- 
pretation of the results. Dr. Fleischmann has been assuming that the electrode impedance is mainly 
resistive; however, for frequencies higher than 1000Hz the capacitance of the electrode becomes 
important. 

M. FLEISCHMANN: The electrode impedance is resistive at low frequencies and becomes reactive 
at higher frequencies. At still higher frequencies the load becomes resistive again and this is mainly 
caused by the Luggin capillary. This behaviour determines the design of the potentiostat. In a 
measurement of reaction kinetics at higher frequencies, the capacity of the double layer appears in 
parallel to the electrode reaction and increases the magnitude of the error signal. It is intended to 
apply positive feedback in the potentionstat here described, so as to maintain fA constant. To a 
first approximation this should remove the effect of the double layer capacity. An alternative solution 
which we have used, is to increase the gain A at all frequencies. It is then necessary to take special 
measures to ensure drift stability and this leads to an undesirable phase-frequency relationship 
This solution can therefore only be used in instruments working at low frequencies. 

In galvanostatic measurements the cell design will impose similar limitations to those described. 
For example, in experiments using interrupted currents, the part a—b of the Luggin capillary will 
be most important and will introduce errors above about 10 kc/s in N/100 solutions. The electrode 
reaction will frequently appear to have an inductive component and this has been observed. In 
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experiments with a “guarded” capillary the limit is set largely by the ratio of the reactance of the 
input capacity of the guard amplifier and the total resistance of the electrolyte in the capillary. The 
input capacity cannot easily be reduced below 1 uF and the limit is therefore probably 2-5 Mc/s 
in an N/100 solution. 

H. DE MinJeR: Have you considered the possibility of eliminating the Haber-Luggin capillary 
by combining the rapid interruption method with the potentiostat ? 

M. FLEISCHMANN: We have considered various designs for commutating potentiostats. Such 
systems would be particularly useful in the investigation of resistive deposits. In essence it is necessary 
to interpose a gate, working at high frequencies, to interrupt the cell current, and to use a pulsed 
amplifier to stabilize the potential of the working electrode shortly after the interruption, i.e. the 
decay potential. To give such an instrument a useful band-width and sensitivity the interruption 
time should not exceed | us and the rise time would have to be about 50 mu. In general it is necessary 
to allow for a 100 V swing across the cell and the switching signal at the gate would have to be at 
least as large. This therefore demands a rate of rise of 2 x 10° V/s in the gating signal. It may be 
possible to achieve this with the values which have recently been developed. 

H. FiscHer: Geiten die Einfliisse hoher Frequenzen in Verbindung mit der Luggen-Kapilare 
auch fiir die galvanostatische Methode? 

Bis zu welcher Frequenz Kame man noch mit der nicht “goldarmierten” Luggin-Kapillare aus? 

Haben Sie die Anwendung Ihrer relativ Kompliziert Massnahmen auch im Fall der Elektro- 
kristellisation, zB. der Metelle, fiir unerlasslich ? 

M. HEYSMAN: Have you any idea by what factors the drift stability is limited. For instance, 
drift due to constant potentials in the input stage? 

M. FLEISCHMANN: The drift in potentiostats is undoubtedly largely determined by the input 
stage. Perhaps the most important factor is the change in the heater supply voltages due to fluctua- 
tions in the a.c. supply even though this is reduced by the “balanced” amplifier. H.T. fluctuations 
are easily eliminated. In addition a high frequency amplifier such as the one described must be 
artificially cooled and the fluctuations in the temperature of the resistances are important. In an 
instrument with a sensitivity similar to the one described, the error signal due to drift will usually 
be smaller than the error due to the current change in an experiment. If a better sensitivity or drift 
stability is required special measures must be taken. We have used a potentiostat having a modulated 
carrier wave amplifier (the d.c. to a.c. conversion being carried out in a bridge circuit containing 
germanium diodes). In this case the performance is limited by the noise level. We are now considering 
the possibility of applying feedback to an input stage using a chopper. 
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CHRONIQUE DE LA 10e REUNION DU CITCE, 
AMSTERDAM, 15-20 SEPTEMBRE 1958 
PROGRAMME DE TRAVAIL ET DISPOSITIONS 
ADMINISTRATIVES 


N. IBL 
Secrétaire Général du CITCE 
Ecole Polytechnique Fédérale, Laboratoire de chimie physique, Zurich, Suisse 


1. CHRONIQUE DE LA 10e REUNION 

La 10e reunion du CITCE a eu lieu 4 Amsterdam du 15 au 20 septembre 1958. 
Les commissions suivantes se sont réunies successivement le 15, 16 et 17 septembre 
ainsi qu’au cours de la matinee du 18 septembre: nomenclature et définitions électro- 
chimiques (rapporteur: P. Van Rysselberghe); piles et accumulateurs (rapporteur: 
J. P. Brenet); diagrammes tension-pH (rapporteur: M. Pourbaix); corrosion et 
protection contre la corrosion (rapporteur: M. Pourbaix); méthodes expérimentales 
en électrochimie (rapporteur: H. Fischer); cinétique électrochimique (rapporteur: 
W. F. K. Wynne Jones, remplacé par H. Thirsk). En outre, 2 séances de travail de la 
commission de nomenclature et définitions électrochimiques ont eu lieu le 14 sep- 
tembre, avant l’ouverture officielle de la reunion. La commission 7 (électrochimie 
des semi-conducteurs) ne s’est pas réunie en 1958. 

Quarante-et-un mémoires, représentant un large domaine de la thermodynamique 
et de la cinétique électrochimiques, ont été presentés et discutés au cours des séances 
de travail des diverses commissions. En outre, les rapporteurs ont fait six exposés 
d’ensemble sur les travaux de leurs commissions. 

Dans la soirée du 15 septembre les participants de la réunion se sont rendus a la 
réception donnée par la Municipalité d’Amsterdam dans le cadre remarquable du 
Musée de Peinture Moderne. La plupart des participants ont également assisté au 
magnifique banquet de cléture du 18 septembre. Le conseil municipal d’Amsterdam 
y était représenté par M. Van Wyck, échevin pour les affaires économiques d’Amster- 
dam; le département de chimie de l'Université d’Amsterdam par Mme. Prof. C. 
MacGillavry; la Société Royale Néerlandaise de Chimie par le Prof. H. Gerding, 
Président de la Société. L’ Union Internationale de Chimie Pure et Appliquée (IUPAC) 
était représentée a la 10e réunion par le Prof. H. Gerding. 

La réunion s’est terminée par deux excursions: le 19 septembre, visite des Usines 
Philips; le 20 septembre, sur invitation de la section néerlandaise du CITCE excursion 


aux imposante travaux d’asséchement du Zuiderzee avec visite de deux polders. 
Parmi les manifestations récréatives notons encore le pittoresque circuit en 
bateau des canaux d’Amsterdam, offert par la municipalite de la Ville. Rappelons 
‘enfin le programme varié d’excursions et de visites qui a été élaboré pour les dames. 
Le nombre total de participants était quatre-vingt onze (129 si l’on tient compte 
des personnes accompagnantes). Dix-neuf pays étaient représentés a la réunion. 
Le comité d’organisation, auquel nous devons l'excellente organisation de la 
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réunion, était composé comme suit: W. G. Burgers, président d’honneur; C. A. 
Lobry de Bruyn, secrétaire national; W. Kooistra; R. Olivier; J. A. Kobus, secré- 
taire adjoint; R. de Levie, assistant. Comité des dames: Madame Olivier, présidente; 
Mesdames Gellings et Poppe. 


2. REUNION DU CONSEIL 

Le conseil s’est réuni le 16 septembre. Les onze secrétaires nationaux suivants 
étaient présents: 

E. Lange (Allemagne), N. Konopik (Autriche), M. Pourbaix (Belgique), A. Rius 
(Espagne), P. van Rysselberghe (Etats Unis), G. Valensi (France), T. P. Hoar (Grande 
Bretagne), C. A. Lobry de Bruyn (Pays Bas), B. Kamienski (Pologne), A. U. Tragardh 
(Suede), A. R. Berkem (Turquie). 

Ont en outre pris part a la séance du conseil les sept participants suivants de la ré- 
union d’Amsterdam qui, en l’absence d’un secrétaire national, ont été invités a re- 
présenter leur pays: 

D. Koch (Australie), U. Langer (Danemark), G. Milazzo (Italie), T. Hurlen 
(Norvége), N. Ibl (Suisse), J. Koryta (Tchécoslovaquie), Mme. X. Gorbounova 
(U.R.S.S.). 

Dix-huit pays étaient donc représentés a la réunion du conseil. 

Les commissions d’étude du CITCE ont été représentées par M. Pourbaix (com- 
missions | et 5), P. Van Rysselberghe (commission 2), H. Fischer (commission 3), 
J. P. Brenet (commission 4). 

Mme. F. Dosogne-Vandervelden, secrétaire du CITCE, a également participé a la 
réunion du conseil. 

3. ASSEMBLEE GENERALE 

Les membres du CITCE présents a la réunion d’Amsterdam se sont réunis en 
Assemblée Générale dans l’aprés-midi du 18 septembre. Les dispositions suivantes, 
proposées par le Conseil, ont été adoptees. 


4. PROGRAMME DE TRAVAIL 

Le programme de travail demeure le suivant, tel que fixé lors des précédentes 
réunions, et sera réalisé principalement dans le cadre des commissions d’étude. 
(a) Nomenclature et définitions électrochimiques (commission 2). 

Rédaction de textes en plusieurs langues concernant les questions de nomenclature 
et de définitions en électrochimie. Ces textes seront périodiquement soumis a la 
Commission d’Electrochimie de 1 UPAC en vue de la prise de décisions internationales. 
(b) Méthodes expérimentales en électrochimie (commission 3). 

Etude de toutes questions relatives aux méthodes expérimentales utilisées en 
électrochimie. 


(c) Comportement électrochimique des métaux et des métalloides 


(1) Données thermodynamiques 
Collection de données d’enthalpies, d’enthalpies libres et d’entropies de for- 
mation, en vue de |’établissement de tables périodiques de ces données 
thermodynamiques, continuant l’oeuvre de W. L. Latimer. 
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Les membres du Comité disposés 4 collaborer activement a cette partie du 
programme de travail sont priés de se faire connaitre 4 J. Hamer, a G. Valensi 
ou a M. Pourbaix. 

(2) Diagrammes tension-pH (commission 1) 
Etablissement de “‘diagrammes d’équilibres électrochimiques” et de “‘diagram- 
mes pratiques”; préparation d’un “‘atlas d’équilibres électrochimiques”’. 

(3) Cinétique électrochimique (commission 6) 
Bilan de |’état actuel des connaissances en cinétique électrochimique; courbes 
de polarisation, courants d’échange, énergies d’activation. 


(d) Applications a l’étude de la corrosion et de la protection contre la corrosion 
(commission 5) 
Etude des phénoménes électrochimiques intervenant en corrosion et dans la 


lutte contre la corrosion. 

Les membres du Comité disposés 4 collaborer activement a cette partie du 
programme de travail sont priés de se faire connaitre 4 M. Pourbaix, rapporteur 
de la commission 5. 


(e) Applications a étude des piles et des accumulateurs (commission 4) 
Etude des phénoménes électrochimiques s’accomplissant dans les piles et 
dans les accumulateurs. 


(f) Applications a l’étude des semi-conducteurs (commission 7). 
Etude des phénoménes électrochimiques auxquels participent des semi- 
conducteurs. 


(g) Applications a l étude des phénomenes électrolytiques 
Electrodéposition des métaux. Polissage électrolytique. Autres actions 
électrolytiques. 


(h) Applications a l'étude et a l’enseignement de la chimie analytique 
Les membres du Comité disposés a collaborer activement a cette partie du 
programme de travail sont priés de se faire connaitre 4 G. Charlot. 


(j) Applications a [étude et a l’enseignement de la chimie générale 
Les membres du Comité disposés a4 collaborer activement a cette partie du 
programme de travail sont priés de se faire connaitre a G. Valensi. 


5. COMMISSIONS D’ETUDE 

Il y a actuellement sept commissions d’étude qui ont notamment pour tache de 
préparer les travaux des sous-commissions éventuelles de la Commission d’Electro- 
chimie de 'IUPAC. Les membres de la commission | du CITCE (Diagrammes 
tension-pH) sont d’office membres de la sous-commission 2 de la commission d’Elec- 
trochimie (Données de Thermodynamique électrochimique); les membres de la 
commission 2 du CITCE (Nomenclature et Définitions électrochimiques) sont d’office 
membres de la sous-commission | de la commission d’Electrochimie (Symboles et 
Terminologie électrochimiques); en outre, les membres de la commission 6 du CITCE 
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(Cinétique électrochimique) sont d’office membres de la sous-commission 3 de la 
Commission d’Electrochimie (Données de Cinétique électrochimique). 

Lors de la réunion d’Amsterdam les commissions du CITCE étaient constituées 
comme suit. 


Commission 1; Diagrammes tension-pH Commission 2: Nomenclature 


MM. E. Blomgren (Philadelphie) G. Allard (Paris) 
M. G. Brown (Winchester) J. O’ M. Bockris (Philadelphie) 
G. Charlot (Paris) E. Darmois (Paris) 
W. Feitknecht (Berne) R. Defay (Bruxelles) 
R. Garrels (Harvard) T. P. Hoar (Cambridge) 
T. P. Hoar (Cambridge) E. Lange (Erlangen) 
F. Jolas (Paris) G. Milazzo (Rome) 
W. Kooistra (La Haye) G. Valensi (Poitiers) 
M. Pourbaix (Bruxelles) * P. van Rysselberghe (Stanford) 
K. Sasaki (Nagoya) 
K. Schwabe (Dresde) 
G. Valensi (Poitiers) 
P. van Rysselberghe (Stanford) 


Commission 3: Méthodes expérimentales en électrochimie 


. M. Bonnemay (Paris) N. Ibl (Zurich) 
Ph. Brouillet (Paris) Y. Kolotyrkin (Moscou) 
G. Caprioglio (Modéne) E. Lewartowicz (Paris) 
H. Coriou (Plessis Robinson) J. Massart (Bruxelles) 
G. Davolio (Modérne) F. Mazza (Modéne) 
I. Epelboin (Paris) R. Piontelli (Milan) 
H. Fischer (Karlsruhe) A. Rius Miro (Madrid) 
U. Franck (Darmstadt) J. Royon (La Varenne St. Hilaire) 
R. Gauguin (Aubervilliers) K. Schwabe (Dresde) 
H. Gerischer (Stuttgart) H. Seiter (Pforzheim/Baden) 
L. Gierst (Bruxelles) W. Tomassi (Varsovie) 
J. Giner (Erlangen) I. Tordesillas (Madrid) 
. X. Gorbounova (Moscou) E. Vianello (Padoue) 
K. Huber (Berne) R. Winand (Bruxelles) 


Commission 4: Piles et accumulateurs. 


. K. Appelt (Poznan) M. Karsulin (Zagreb) 

G. Binetti (Turin) K. Nagel (Erlangen) 

E. Blomgren (Philadelphie) M. Pourbaix (Bruxelles) 

H. Bode (Frankfurt/Main) K. Sasaki (Nagoya) 

J. Brenet (Paris) H. R. Thirsk (Newcastle upon Tyne) 
P. Brouillet (Paris) A. U. Tragardh (Stockholm) 

J. Euler (Frankfurt/Main) A. Walkley (Melbourne) 

F. Jolas (Paris) H. Winkler (Zwickau) 

B. Kabanov (Moscou) W. F. K. Wynne Jones (Newcastle 


* Le rapporteur. _ Tyne) 
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Commission 5: Corrosion. 

. L. Bihet (Liége) T. P. Hoar (Cambridge) 
3. Binetti (Turin) Y. Kolotyrkin (Moscou) 
x. Caprioglio (Modéne) E. Lewartowicz (Paris) 
3. Davolio (Modéne) L. Matteoli (Turin) 

. M. Delaunay (Bois Colombes) F. Mazza (Modéne) 

T. W. Farrer (Londres) * M. Pourbaix (Bruxelles) 

. Fischer (Karlsruhe) K. Schwabe (Dresde) 

.. Gorbounova (Moscou) N. Tomachov (Moscou) 


Commission 6; Cinétique. 
. M. Bonnemay (Paris) Y. Kolotyrkin (Moscou) 

G. Caprioglio (Modéne) F. Mazza (Modéne) 
G. Davolio (Modéne) R. Parsons (Bristol) 
H. Fischer (Karlsruhe) J. Royon (La Varenne St. Hilaire) 
A. N. Frumkin (Moscou) K. Schwabe (Dresde) 
J. Giner (Erlangen) H. R. Thirsk (Newcastle upon Tyne) 
X. Gorbounova (Moscou) Melle. I. Tordesillas (Madrid) 
T. P. Hoar (Cambridge) P. Van Rysselberghe (Stanford) 
B. Kabanov (Moscou) E. Vianello (Padoue) 

* W. F. K. Wynne Jones (Newcastle 

upon Tyne) 


Commission 7: Semi-conducteurs. 

. P. Aigrain (Paris) E. Lange (Erlangen) 

E. Billig (Esher, Surrey) A. Lanners (Hoboken) 

J. Brenet (Paris) R. Lantieri (Issy les Moulineaux, 

G. Busch (Zurich) Seine) 

I. Epelboin (Paris) J. Llopis (Madrid) 

H. Fischer (Karlsruhe) L. Matteoli (Turin) 

M. P. Francois (Bruxelles) D. Nasledov (Leningrad) 
>. X. Gorbounova (Moscou) D. A. Petrov (Moscou) 

E. Grillot (Paris) K. Schwabe (Dresde) 

T. P. Hoar (Cambridge) D. Sette (Rome) 

P. J. Holmes (Reading, Berks) B. Tougarinoff (Hoboken) 

B. Kabanov (Moscou) B. Voul (Moscou) 

Le comité regrette vivement que pour des raisons de santé E. Billig ne soit pas a 
méme de continuer a exercer ses fonctions de rapporteur de la commission 7 a I’heure 
actuelle et le remercie chaleureusement pour le travail qu’il a accompli a la commission 
des semi-conducteurs. 

6. COMMISSION D’ETUDES FONDAMENTALES CEBELCOR 

Le Comité a été trés heureux d’apprendre qu’une “commission d’études fonda- 

mentales en électrochimie et corrosion” vient d’étre créée au Cebelcor et espére 


développer avec cette commission des relations étroites et amicales. 


* Le rapporteur. 
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7. MEMBRES 
(1) Nouveaux membres 


Le Comité souhaite la bienvenue aux nouveaux membres suivants: 
Membres actifs et associés* 


Allemagne W. Hermann* (Stuttgart/Feuerbach) 
H. Seiter (Pforzheim/Baden) 
Belgique O. L. Bihet* (Liége) 
M. P. Francois (Bruxelles) 
. Winand (Bruxelles) 


Danemark . Arup (Copenhague) 


France . Lantieri (Issy les Moulineaux, Seine) 


Caprioglio (Modéne) 
. Davolio (Modéne) 

. Mazza (Modéne) 

. Vianello (Padoue) 


Italie 


. Kobayashi (Sapporo) 
. Morozumi (Sapporo) 
M. Nagayama (Sapporo) 
K. Sasaki (Nagoya) 


dm moO w mz 


Pakistan A. K. M. Shamsul Hug* (Karachi) 
Pologne K. Appelt (Poznan) 


Tchécoslovaquie J. Koutecky (Prague) 


Deux pays, le Danemark et le Pakistan, sont pour la premiére fois représentés au 
CITCE. H. Arup a bien voulu se charger du secrétariat national pour le Danemark 
et A. K. M. Shamsul Hug du secrétariat national pour le Pakistan. 


Membres sociétaires (les noms des réprésentants sont indiqués entre parenthéses) 
Catégorie (a) 
Japon Electrochemical Laboratory, Faculty of Engineering, Hokkaido 


University, Sapporo. 
(G. Okamoto, M. Nagayama, H. Kobayashi, T. Morozumi). 


Catégorie (b) 
France Centre National d’Etude des Télécommunications, CNET, Issy 
les Moulineaux, Seine (R. Lantieri). 


Tchécoslovaquie _ Institut de Chimie Physique de l’Académie des Sciences, Prague 
(R. Brditka, J. Koutecky) 
Institut de Polarographie de l’Académie des Sciences, Prague 


(J. Heyrovsky, J. Koryta). 


* Le signe * désigne les membres associés. 
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(2) Membres démissionnaires 
Les membres suivants ont démissionné ou sont considérés comme démissionnaires 
pour non-paiement de cotisation obligatoire: 


Membres actifs et associés 


Belgique P. Coheur (remplacé par O. L. Bihet) 
A. Gillet 


Etats Unis H. H. Uhlig 


Grande Bretagne PP. J. Hillson 
A. M. Posner 


Suéde L. A. Sten 


Membres sociétaires (les noms indiqués entre parenthéses sont ceux des représentants) 


Catégorie (a) 
Etats Unis Massachusetts Institute of Technology, M.I.T. (H. H. Uhlig) 


Italie Politecnico di Milano (R. Piontelli, V. Bertocci, G. Poli) 


Tous les représentants du Politecnico di Milano restent membre 4 titre individuel. 
A la suite de la démission de H. H. Uhlig le secrétariat pour l’est des Etats Unis 
est supprimé et P. Van Rysselberghe devient secrétaire national pour l’ensemble des 


Etats Unis (jusqu’a présent P. Van Rysselberghe était secrétaire pour l’ouest des 
Etats Unis seulement). 


(3) Etat des membres 
Compte tenu de ces diverses modifications le CITCE compte actuellement: 


152 membres actifs 
45 membres associés 
15 membres sociétaires catégorie (a) 
13 membres sociétaires catégorie (b) 
21 membres sociétaires catégorie (c) 
25 pays sont représentés au CITCE. 


8. BUREAU, CONSEIL ET SECRETAIRES NATIONAUX 

Rappelons que le conseil du CITCE comporte 

le président du Comité 

le président sortant 

deux a quatre vice-présidents 

le secrétaire général 

les secrétaires nationaux 

les rapporteurs des commissions 
Les fonctions de secrétaire général, de secrétaire national et de rapporteur peuvent 
étre cumulées avec d’autres fonctions au conseil. 
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(1) Bureau 
Le Bureau a été réelu sans modifications. Il est donc constitué comme suit: 
Président M. Pourbaix (Bruxelles) 
Président sortant T. P. Hoar (Cambridge) 
Vice-Président G. Charlot (Paris) 
Vice-Président H. Fischer (Karlsruhe) 
Vice-Président A. Rius (Madrid) 
Vice-Président A. U. Tragardh (Stockholm) 
Secrétaire Général N. Ibl (Zurich) 
Membre J. O’ M. Bockris (Philadelphia) 
(2) Conseil et secrétaires nationaux 
Le Conseil comporte également les Secrétaires nationaux et les Rapporteurs des 
commissions. Par suite de l’entrée du Danemark et du Pakistan au Comité, H. Arup 
et A. K. M. Shamsul Hug deviennent membres du Conseil‘en tant que secrétaires 
nationaux de leurs pays respectifs. Par ailleurs, H. H. Uhlig, ayant démissionné du 
Comité, n’est plus secrétaire national pour l'Est des Etats Unis et n’est plus membre 
du Conseil. En outre, Sir J. C. Ghosh a été remplacé 4 sa demande par K. S. G. 
Doss comme secrétaire national pour I’Inde. 
Outre les membres du Bureau précédemment cités le Conseil est donc constitué par 


Les secrétaires nationaux 


Allemagne 
Argentine 
Australie 
Autriche 
Belgique 
Bulgarie 
Canada 
Danemark 
Espagne 
Etats Unis 
Finlande 
France 
Grande Bretagne 
Inde 

Italie 
Japon 
Norvege 
Pakistan 
Pays Bas 
Pologne 
Suéde 
Suisse 
Tchécoslovaquie 
Turquie 
URSS 


Y ougoslavie 


E. Lange (Erlangen) 
O. C. Elizaga (Santa Fe) 
A. Walkley (Melbourne) 
N. Konopik (Vienne) 
M. Pourbaix (Bruxelles) 
S. G. Christov (Sofia) 
M. Cohen (Ottawa) 
. Arup (Copenhague) 
. Rius (Madrid) 
. Van Rysselberghe (Stanford, Cal.) 
. Nasanen (Helsinki) 
3. Valensi (Poitiers) 
’. P. Hoar (Cambridge) 
. S. G. Doss (Karaikudi) 
. Cavallaro (Ferrare) 
». Tajima (Tokyo) 
A. B. Winterbottom (Trondheim) 
A. K. M. Shamsul Hug (Karachi) 
>. A. Lobry de Bruyn (Scheveningen) 
. Kamienski (Krakow) 
. U. Tragardh (Stockholm) 
K. Huber (Berne) 
J. Heyrovsky (Prague) 
A. R. Berkem (Istambul) 
A. N. Frumkin (Moscou) 
M. Karsulin (Zagreb) 
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Les Rapporteurs des Commissions 


Commission | “‘Diagrammes tension—-pH” M. Pourbaix (Bruxelles) 

Commission 2 *‘Nomenclature et Définitions P. Van Rysselberghe (Stanford, Cal.) 
Electrochimiques”’ 

Commission 3 ‘‘Méthodes Expérimentales en H. Fischer (Karlsruhe) 
Electrochimie”’ 

Commission 4 ‘‘Piles et Accumulateurs’”’ J. P. Brenet (Strasbourg) 

Commission 5 ‘‘Corrosion’”’ M. Pourbaix (Bruxelles) 

Commission 6 ‘‘Cinétique Electrochimique’” W. F. K. Wynne Jones (Newcastle 

upon Tyne) 
Commission 7 *‘Semi-conducteurs”’ 


(3) Commissaires 

R. Defay demeure commissaire. Etant donné que le secrétariat général sera 
transféré 4 Zurich vers la fin de l'année un second commissaire résidant en Suisse 
sera désigné par la section suisse du CITCE. 


(4) Secrétariat général 

N. Ibl remercie chaleureusement M. Pourbaix et Mme. F. Dosogne-Vandervelden 
qui ont continue a assurer le fonctionnement du secrétariat en 1958 avec un dévoue- 
ment inlassable. 
A partir de décembre 1958 l’adresse du secrétariat général sera: c/o N. Ibl, Ecole 
Polytechnique Fédérale, Batiment de Chimie, Universitatstrasse 6, Zurich, Suisse. 


9. COTISATIONS 


Les cotisations demeurent provisoirement fixées comme suit: 


Members actifs et associés 
Membres actifs (chercheurs intéressés au programme du Comité et y collabo- 
rant activement) 
cotisation facultative: 10 dollars (ou 43 FS*) 


Membres associés (personnes intéressées au programme du Comité et n’y 
collaborant pas nécessairement) 
cotisation obligatoire: 10 dollars (ou 43 FS) 
Les personnes appartenant a un établissement de recherches ou a un organisme 
industriel ou commercial ne peuvent étre membres du Comité que si cet établissement 
ou organisme est membre sociétaire. 


Membres sociétaires 
Catégorie (a) (Etablissements d’enseignement: Universités et Hautes Ecoles) 
cotisation obligatoire: 10 dollars (ou 43 FS) couvrant la cotisation d’un 
délégué au Comité (10 dollars ou 43 FS par délégué supplémentaire). 
Catégorie (b) (Etablissements de recherches fonctionnant sur une base non 
lucrative) 
cotisation obligatoire: 20 dollars (ou 86 FS), couvrant la cotisation d’un 
délégué au Comité (10 dollars ou 43 FS par délégué supplémentaire). 


* FS = Francs Suisses. 
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Catégorie (c) (Autres organismes: organismes industriels, commerciaux et autres). 
cotisation obligatoire: 100 dollars (ou 430 FS), couvrant la cotisation de 2 
délégués au Comité(10 dollars ou 43 FS pardélégué supplémentaire). 


10. PUBLICATIONS 
(1) Comptes rendus de la réunion de Madrid 


Grace particuliérement au grand dévouement de T. P. Hoar et de G. Valensi 
ainsi que des autres membres du comité de rédaction (E. Billig, J. OM. Bockris et 
F. Jolas), les comptes rendus de la 8e réunion (Madrid 1956) viennent de paraitre. 
Ils sont distribués gratuitement aux membres dont la cotisation pour 1957 a été 
payée avant le 1° juillet 1957. Les membres dont la cotisation pour 1957 a été payée 
ultérieurement a cette date ont la faculté d’acquérir un exemplaire avec une réduction 
de 1/3 sur le prix de librairie (qui est de 95 shillings ou 665 F.B.), frais d’envoi non 
compris. Les frais d’envoi comportent 10 F.B. pour l’expédition en Belgique et 20 
F.B. pour |’expédition dans les autres pays. 


(2) Comptes rendus de la réunion de Paris 

Les comptes rendus de la 9e réunion (Paris 1957) sont en voie de publication. Les 
conditions dans lesquelles ils seront mis a la disposition des membres seront fixées 
par le Bureau ultérieurement. 


(3) Journal 

La publication de Comptes Rendus des réunions annuelles n’aura plus lieu a 
l'avenir. Il est prévu de les remplacer par un journal international paraissant plusieurs 
fois par an en anglais, francais et allemand. Le nom de ce journal sera: Electrochimica 
Acta: An International Journal of Pure and Applied Electrochemistry. 

Grace a l’entremise de T. P. Hoar le Comité a recu une offre ferme de la maison 
d’éditions Pergamon Press a Londres qui est disposée a publier le journal dans les 
conditions suivantes. Le journal paraitra sous l’égide du CITCE, mais sans obliga- 
tions financiéres de la part du Comité. Le CITCE devra seulement fournir le comité 
de rédaction qui sera composé de membres du CITCE. Les mémoires présentés aux 
réunions annuelles pourront étre, en général, publi¢s dans le journal; leur niveau 
scientifique, leur nouveauté (dans le cas d’une recherche nouvelle) et leur présentation 
devront, cependant, satisfaire aux normes établies par le Comité de rédaction. Par 
ailleurs, il n’y aura pas d’obligation de faire paraitre dans le journal les mémoires 
présentés aux réunions: les auteurs pourront choisir librement leur organe de 
publication. D’autre part, le journal publiera également des travaux qui n’auront 
pas fait l'objet d'une communication a une réunion, aussi bien que des mémoires 
dont les auteurs ne sont pas membres du CITCE. Les mémoires pourront étre du 
domaine de l’électrochimie théorique aussi bien que de celui de l’électrochimie 
appliquée. 

Le conseil a donné mandat a T. P. Hoar d’établir un contrat approuve par le 
Bureau pour la publication du journal par Pergamon Press. 


11. PROCHAINE REUNION 


La prochaine réunion, qui sera la 1]e, aura lieu 4 Vienne (Autriche)du 29 septembre 
au 3 octobre 1959. Mlle. N. Konopik a bien voulu se charger de sa préparation. 
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En principe, l’organisation de la réunion sera la suivante: Les séances de travail 
des diverses commissions auront lieu au cours des deux premiers jours. Le 3e jour 
sera consacré a un théme général qui sera, en 1959, l’électrocristallisation. L’assemblée 
pléniére aura lieu le 4e jour. 

H. Fischer a bien voulu se charger de l’organisation du programme du theme 
énéral sur |’électrocristallisation, qui se déroulera sous les auspices des commissions 


oO 
5 


3 et 6. Les membres du CITCE qui seraient disposés a contribuer au programme du 
théme général sont priés de se faire connaitre 4 H. Fischer, 20, Adolf Kolpingstrasse, 
Ettlingen i.B. (Allemagne). 
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THE USE OF DIMENSIONLESS GROUPS IN 
ELECTROCHEMISTRY* 


N. IBLt 


Stanford Research Institute, Menlo Park, California, U.S.A 


Summary—The applications of dimensional analysis and dimensionless groups in electrochemical 
mass transfer problems are discussed. On the basis of this review suggestions for the definition of 
some quantities pertaining to electrochemical mass transfer are made in connection with the work 
of the CITCE commission for electrochemical nomenclature and definitions. 


Résumé—On discute les applications de l’analyse dimensionnelle et des groupes sans dimensions 
dans les problémes de transfert massique en électrochimie. Partant de cette discussion on propose 
une série de définitions se rapportant au transfert massique en électrochimie, notamment aux 


applications des groupes sans dimensions. 


Zusammenfassung—Die Anwendungen der Dimensionsanalyse und die Vet wendung von dimensions- 
losen Kenngréssen bei elektrochemischen Stofftransportproblemen werden diskutiert. An Hand 
dieser Uebersicht werden, in Zusammenhang mit der Arbeit der Nomenklatur-Kommission des 
CITCE, Vorschlage fiir die Definition einiger Grdssen gemacht, welche bei elektrochemischen 
Stofftransportproblemen von Bedeutung sind. 


IN connection with the work of the CITCE commission of electrochemical nomen- 
clature and definitions proposals are made in the present paper for the definition of 
some quantities pertaining to mass transfer in electrochemistry which were not 
included in the earlier CITCE reports on nomenclature.'’*" The basic principles 
involved (especially those connected with the applications of dimensional analysis 
and the use of dimensionless groups in electrochemistry) will be reviewed first. 

Mass transfer to or from the electrodes plays an important role in electrolysis. At 
a given current the transport processes determine the concentration at the electrode 
surface (end layer of solution). The composition of the solution at the metal/liquid 
interface is in its turn an important variable in electrolysis. For instance, it greatly 
influences the structure of an electrodeposited metal. It also fixes the value of the 
concentration polarization. On the other hand, if the current density is increased 
the concentration at the interface of the species consumed at the electrode decreases. 
But it cannot drop lower than zero. The transport processes thus also determine the 
limiting current at which the concentration at the interface is zero, and which cor- 


responds to the maximum rate with which an electrode process can be carried out 


under a given set of experimental conditions. 
The mass transfer processes in electrolysis are: convection, diffusion and electric 


migration. 


* Presented at the 10th meeting of CITCE, Amsterdam, September 1958. 
Present address: Swiss Federal Institute of Technology, Department of Physical Chemistry 
and Electrochemistry, Zurich, Switzerland. 





> 
As a first approximation the flux N, of the ith ionic species (i.e. the number of 
moles which are transported through | cm?/s at a given point of the solution) is given 


by 


—> > 


D, grad c ———. grad ¢ + ¢,V. (1) 


In this equation D; means the diffusion coefficient of the ionic species considered, 
c, its concentration, z, its valency.* V is the velocity vector of the hydrodynamic 
flow and ¢ the electric potential. F, R and T have their usual meaning. The mobility 
of the ion under the influence of the unit force has been taken equal to D,/RT. 

lhe first, second and third term on the right hand side of equation (1) correspond 
to the mass transfer by diffusion, electrical migration and convection, respectively. 

From equation (1) the relation expressing the conservation of mass for the ith 
species dissolved in an incompressible liquid can easily be derived: 


> > = > a 


z,FD ~> 
. div A D, div grad c —— div (c; grad 4) — V grad ¢;. (2) 
dt i‘ R : 
Equation (2) gives the change of concentration with time in an elementary solution 


volume 
In the case of a binary electrolyte solution, such as a copper sulphate solution 


with no other species present (c 1, 2), equation (2) simplifies to 


> > 


D div grad c V grad c¢, (3) 


where D and c refer to the neutral electrolyte. The diffusion coefficient D of the 
neutral electrolyte is connected with the diffusion coefficients D, and D, of the cation 


and the anion by the relation 


where the subscripts | and 2 refer to the cation and anion respectively. 

Equation (2) (or equation 3), the Navier-Stokes relation and the continuity 
equation of hydrodynamics form the three fundamental differential equations of 
convective mass transfer. If a complete calculation of the limiting current or the 
concentration at the interface is to be achieved these three equations must be integrated 
simultaneously 

It is possible, in principle, to carry out an electrolysis experiment in the absence of 
any hydrodynamic flow But such a situation is seldom encountered in practice. 
Convection is almost always present in technical applications of electrolysis. Hydro- 
dynamic factors are of great consequence in problems connected with the scaling-up 
of electrochemical cells. A better knowledge of the laws governing mass transfer 
is essential for the development of the basic principles involved in electrochemical 
engineering, a field which has been long neglected in contrast to chemical engineering 
at large 


iS positive in the case of cations and negative in the case of anions. 
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For the reasons outlined above, the theory of convective mass transfer has received 
much attention in recent years, the main aim being to calculate limiting currents, 
thicknesses of diffusion layers and concentration differences between interface and 
bulk. Such calculations are much complicated by the presence of convection, which 
makes equation (3) non-linear. Nevertheless, great progress has been made in the last 
decade by applying to electrochemistry the boundary-layer theory.* The boundary 
layer simplifications of Prandtl, which have been very successful in modern hydro- 
dynamics, have made possible, at least for some simpler flow situations, a complete 
computation of the quantities of practical interest. In general, a satisfactory agree- 
ment between experimental and calculated values has been observed. 

Unfortunately, the number of variables occurring in convective mass transfer 


problems is usually large (six are quite common, for instance). However, a consider- 


able simplification can be achieved by grouping the variables together in a suitable 
manner, so that new dimensionless variables are formed, whose number is smaller 
than that of the original variables. The representation of the results of boundary 
layer theory is thus much facilitated. Furthermore, such dimensionless groups can be 
employed even under intricate flow conditions when the integration of the funda- 
mental differential equations becomes too complicated and has not yet been performed. 
They allow then at least a decisive simplification of the experimental investigation of 
convective mass transfer. Finally, the introduction of dimensionless groups is very 
convenient when the analogy between heat and mass transfer is utilized to predict 
limiting currents from the corresponding heat transfer rates. 

[he general principles involved in the use of dimensionless groups are provided 
by dimensional analysis.** The main idea underlying this method will be briefly 
recalled first. Let us consider a simple example, the period T of the oscillation of a 
pendulum. Apparently the variables upon which T depends or could depend are: 
the length of pendulum /, its mass m, the gravitational acceleration g, 


f(/, g, m). (4) 


The function f we are searching for must be such that the period T does not depend 
on the units in which / or g or m are measured. It can be easily shown that this 
condition is satisfied only if T does not depend on the mass m of the pendulum at all 


and if equation (4) is of the form 


where K is a constant. Dimensional analysis gives no information on the value of 
K. But this value can be determined by a single experiment. The investigator ap- 
proaching the problem without the preceding analysis would have had to carry out 
incomparably more experiments to reach the same conclusions. Of course, in the 
case of the pendulum the final equation can easily be derived from the laws of me- 
chanics. But dimensional analysis will still be applicable in situations where the basic 
differential equations are too complicated and have not yet been solved. This does 
not mean, however, that dimensional analysis can always be used. Its weakness lies 
in the fact that we must be able to decide first upon which variables the problem 


For a review see Ref. 1-4. 
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that sense it can be said that dimensional analysis is really the analysis 
of an analysis:® we must be able to make a preliminary analysis. This condition 
is in general fulfilled when the fundamental differential equations of the problem are 
known. In electrochemical mass transfer the situation is favourable in that respect 
so that dimensional analysis is here a most convenient tool.7.8 
Before discussing the applications of dimensional analysis to electrochemistry 
some general relationships will be briefly recalled. When a species taking part in the 
electrode reaction is present in the solution in a small amount only (great excess of 
indifferent electrolyte) its electrical migration is negligible and its mass transfer rate / 
due to diffusion and convection is connected with the electrolysis current 7 by the 
simple relation 


nFj. (5) 


is the number of moles of the substance considered which reach the electrode (or 

are transported away from it) by diffusion and convection, per unit time per unit 

electrode area. It is equal to the flux at the electrode surface. n is the number of 

faradays flowing through the electrode when one mole of the species, whose mass 
transfer rate is considered, is consumed or evolved at the interface. 

When no excess of indifferent electrolyte is present and the ions taking part in the 

electrode reaction therefore do not diffuse freely, the mass transfer rate is often 

ted from the current (or conversely) by the approximate relation 


i(1 t.) nj, (6) 


s the transference number of the considered species in the bulk. 


he plus sign applies to the case where the electric and the diffusion forces act in 


opposite directions. Otherwise the minus sign has to be used. If / is taken as positive 


when the substance is transported toward the electrode and if a positive sign is as- 
cribed to anodic currents, m must be given a positive sign either when the electrode 
process is anodic and the species considered is consumed at the interface, or when the 
electrode process is cathodic and the species considered is evolved at the interface. 
Otherwise, must be negative. The inverse rule holds if jis taken as positive when the 
substance is transported away from the electrode or if a positive sign is ascribed to 
cathodic currents. Equations (5) and (6) are then applicable to all types of electrode 
reactions. In the case of an electrode process such as Fe** —> Fe** they can be used 
for the Fe** ions as well as for the Fe** ions. The validity of equations (5) and (6) 
is restricted, however, to a simple electrode (i.e. to an electrode at which only one 
electrode reaction occurs). 
the current and the mass transfer rate can depend on the location on the 
electrode surface. This is, for instance, usually the case with the limiting current. 
rhe quantity normally measured in practice is a mean value, averaged over the whole 
electrode area. We must, therefore, distinguish in principle between local values 
and mean values /, j of the current and the mass transfer rate. The mean current 


can be calculated from the local current by the relation 


where A is the total area of the electrode. 
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The advantages of using dimensionless groups in electrochemical mass transfer 
problems will now be illustrated by a few examples. Let us consider first the steady 
state* mean mass transfer rate 7 in metal deposition at a flat electrode along which 
the solution is flowing. 7 is connected with the current by equation (5) or (6). We 
assume for the sake of simplicity that the electrode surface is the only effective boun- 
dary surface, i.e. that 7 is not influenced, for instance, by the distance of the electrode 
from the cell wall or by the distance between the electrodes. 7 then depends on (a) 
the quantities characteristic for the hydrodynamic flow (and therefore for the mass 
transfer by convection) namely, the kinematic viscosity v (cm?/s), the flow velocity of 
the solution V and a characteristic length, the length / of the electrode in the direction 
of the flow; (b) the quantities governing the mass transfer by diffusion, namely, 
the diffusion coefficient D (cm?/s) of the metal ions and the difference Ac between 
their concentration at the interface and in the bulk, which is the driving force for the 
diffusion process. Ac is taken as constant along the interface, a condition generally 
realized at the limiting current: 


i= FE Be. ¢.. Fo, (7) 


On the sole premise that the function / must be dimensionally correct it can be shown 
that it must be possible to write it in the form 


Nu = F(Sc, Re), 
where 
jl 


__— Nusselt number, 
DA 


Schmidt number, (9) 


Reynolds number, (10) 


[he original six variables have been replaced by the three dimensionless variables 
Nu, Sc, and Re. The number of such dimensionless groups which have to be intro- 
duced in order to describe the problem completely (and therefore the degree of 
simplification attainable) is given by the z-theorem of dimensional analysis. 
The way in which these dimensionless groups are formed is, however, arbitrary to a 
large extent: their choice is governed by considerations of convenience. 

A second example will be taken from the field of natural convection. We consider 
the steady state mean mass transfer rate in metal deposition at a plane vertical cathode 


in a solution which is not artificially stirred. The concentration, and therefore the 
density, is smaller near the electrode than in the bulk of the solution. A buoyancy 


force thus acts on the liquid and gives rise to an ascending hydrodynamic flow along 
the cathode. The quantity governing the buoyancy force is g(Ap/p), where g is the 
gravitational acceleration, Ap the density difference between interface and bulk, 
and p the density in the bulk. Ap/p can be related to the concentration reduction, at the 


In the steady state the mass transfer rate is independent of time, a situation which is usually 
reached in less than one or two min after the beginning of electrolysis. 

It is further assumed that the whole boundary surface is effective, i.e. that, for instance, 
there are no surface layers which block a large part of the electrode for the current flow. 
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interface, of the metal ions deposited (Ac) by means of the densification coefficient 
x (cm*/mole) 
Ap 


P 


ac. 


\c (and therefore Ap) are taken as constant along the interface. The characteristic 
length is the electrode height /. The other variables 7, D, Ac, v are the same as in the 
preceding forced convection example. We have therefore: 


j t(D, dc, v3 1). (11) 


[he problem can again be reduced to a relationship between three dimensionless 
groups. Two of these, Nu and Sc, are conveniently formed in the same manner as 
before. The third dimensionless group most commonly used in natural convection 
is the Grashof number Gr, 

g9ApP gaAcP 


) > 
pr y” 


Gr 


Furthermore, it can be shown that at the high Schmidt numbers usually prevailing 
in electrolysis Sc and Gr need not be considered separately. Their product, Sc © Gr. 
can be taken as a single variable. We can therefore write: 
Nu F(Sc x Gr) F(Ra). 
[he product Sc x Gr is often called Rayleigh number (Ra). Results of the experi- 
mental determination of / at vertical plates in natural convection are shown in Fig. | 
in dimensionless form. The data obtained by various authors'®-™ are in good 
agreement. The values of / were derived from measurements of the limiting currents 
in the electrolytic deposition of several metals (Cu, Ag, Cd, Tl) as well as from studies 
of the dissolution rates of NaCl and of some organic acids (benzoic acid, salicylic 
acid). All the six original variables involved were varied within a wide range as can 
be seen from Table 1. In spite of this all the data fall neatly onto a single line and a 
simple generalized correlation is obtained when dimensionless groups are used, 
whereas the representation of the results would be incomparably more complicated if 
the original variables were used. The line of Fig. 1 corresponds to the equation 
Nu = 0°66(Se « Gr)", (12) 


It is very close to that predicted by the boundary layer theory.'”?° 


TABLE | RANGE WITHIN WHICH THE VARIABLES WERE VARIED IN THE 
ELECTROLYSIS EXPERIMENTS OF FIG. | 


1-5-1100 mole/cm?s 
0-005-1 mole/| 
1-1—20 cm?/s 10° 
cm?/s 10° 
cm 


cm/s? 


112-3 10°) 
406—83000 





he use of dimensionless groups in electrochemistry 











! 





8 
log Sc xGr 


Dimensionless mass and heat transfer rates at vertical plates under conditions 


of natural convection 
mass transfer heat transfer 
electrolytic metal deposition: 
A Cu (Wilke et al.") 
V Ag (Wilke et -~*) 
Cd, A TI (Ibl et ai.*”) 
Cu (Ibl'*) 
non-electrolytic dissolution: 
salicylic acid (Wilke et al."*) 
benzoic acid (Wilke ef al.'*) 
@ NaCl (Wagner) 
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Of course, a relation such as equation (12) is valid only for a given geometric 
configuration and a certain type of flow. If the hydrodynamic conditions are changed 
the dimensionless groups must be modified accordingly. For instance, in the case of 

cylinder rotating about its axis the Nusselt and Reynolds numbers have to be 
formed with the diameter d and the peripheral velocity U (i.e. in equations (8) and (10) 
and V have to be replaced by d and U, respectively). In their study of mass transfer 
rates at rotating cylinders Eisenberg et al.® have varied systematically the rotation 
speed, the limiting current, the cylinder diameter and the cathode—anode distance. 
Dissolution rates of solids were also investigated. No solution of the differential 
equations of convective mass transfer was available but it was possible to correlate 
neatly all the results with the help of the dimensionless groups Sc, Nu, Re based on 

dand U, 
Nu = 0-079 Re®? « Sc% 355, (13) 


Simple relationships involving powers of the dimensionless groups as in equation (13) 


are often found in mass transfer studies. 

Within a wide range no influence of the cathode—anode distance was observed 
in the work of Eisenberg et a/. on rotating electrodes. In certain cases, however, 
the mass transfer rate can be influenced substantially by such quantities as the dia- 
meter of the containing vessel or the depth of the liquid above the upper edge of the 
electrode (/'). Further dimensionless groups of the form ///’ have then to be intro- 
duced. 

Besides hydrodynamic and geometric factors the electrical boundary conditions 
can affect the form of the dimensionless groups best adapted to a given situation. 
Consider again the case of natural convection at a vertical plate. In the example 
discussed earlier Ac was assumed to remain the same from the lower to the upper 
end of the electrode. This is true at the limiting current. However, when the current 
is smaller than about one half of the limiting value, the condition that the boundary 
of the metal electrode must be an equipotential surface is incompatible with a con- 
stant Ac along the interface. The local mass transfer rate j, rather than the concen- 
tration difference Ac is then uniform from the bottom to the top when the cell 
arrangement is symmetrical.’'® Ac instead of the current is now in general 
considered as the dependent variable. This situation is best accounted for by using 


a modified Grashof number Gr* defined as follows’: 


As has already been mentioned earlier the introduction of dimensionless groups 
is very convenient when use is made of the analogy between heat and mass transfer. 
For corresponding flow conditions the same equations hold for heat and mass transfer 
when the relations are written in dimensionless form. Fig. 1 shows the experimental 
Nusselt numbers derived from heat transfer measurements at a vertical heated plate 
under conditions of natural convection (dotted line). It is seen that the line for heat 
transfer is very close to that for mass transfer. When analytical solutions are available 
in heat transfer for the same Prandtl numberst as the Schmidt numbers prevailing 


The Prandtl number plays formally the same role in heat transfer as the Schmidt number in 


mass transfet 





The use of dimensionless groups in electrochemistry 125 


in the corresponding mass transfer problem the results of the heat transfer calculations 
can be readily used for predicting mass transfer rates. Often, however, the Prandtl 
numbers occurring in heat transfer measurements are very different from the Schmidt 
numbers encountered in electrolysis. Complications of this kind have to be taken 
into account in the prediction of limiting currents, etc, from heat transfer measurements. 

[he main applications in electrochemistry of generalized correlations such as 
those given by equation (12) or(13) aretwofold. On one hand it is possible to calculate 
the limiting current from the Nusselt number. From equations (6) and (8) we readily 
obtain 


Ac being equal to the concentration in the bulk c, in the case of the limiting current. 
On the other hand, the concentration difference interface—bulk, Ac, corresponding 
to a given current can be obtained in a quite similar manner by solving equation (8) 
for Ac. From the value of Ac thus calculated the concentration overvoltage can 
easily be computed. The concentration involved in such a case is that of the ions 
taking part in the electrode reaction. In the electrolysis of a mixture, however, it 
might be also of interest to know the Ac values of ionic species which do not react 
at the interface. For instance, in electrodeposition the change in acid concentration 
at the electrode surface is of importance. Approximate procedures for the evaluation 
of such quantities have been worked out but very few data are available which would 
allow to compare the theory with the experiment. 


PROPOSALS FOR THE DEFINITION OF SOME QUANTITIES 
PERTAINING TO ELECTROCHEMICAL MASS TRANSFER 
A. The diffusion coefficient D of a neutral constituent of a liquid phase can be 
defined by means of the relation 
D grad c, 


where c is the concentration of the constituent (in moles per unit volume) and N is 
the rate of the chemical diffusion of the constituent as defined in 2.9c!"** (i.e. N is the 
number of moles which diffuse per unit time through a surface of unit area perpendi- 
cular to the concentration gradient, as a result of this gradient). 

[onic diffusion coefficients can be defined in a similar manner, c and N referring 
then to an ionic species (such as Cu**) instead of a neutral constituent (such as 
CuSO,). They can be determined experimentally when the ionic species considered 


is present at a small concentration in a solution containing a great quantity of other 


ions. In general, however, ionic diffusion coefficients cannot be directly measured. 
A more detailed discussion of the concept of the diffusion coefficient would be beyond 
the scope of this report. 

The usual units for D are cm?/s or cm*/day. 

B. Convection is the spatial displacement of a constituent of a phase resulting 
from a hydrodynamic flow. Convection is a macroscopic transport process in con- 
trast to diffusion which is a molecular transport process. 

* The term “chemical diffusion” is used in order to be in agreement with definition 2.9 of 
CITCE report on electrochemical nomenclature and definitions, !7* where a distinction is made 


between electrochemical, chemical and electrical diffusion 
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When the hydrodynamic flow is due to artificial stirring of the solution we speak 
of forced convection. When the hydrodynamic flow is due to density differences 
within the electrolysed solution we speak of natural or free convection. 

C. The mass transfer rate per unit electrode area, excluding electric migration, 
or more briefly, the mass transfer rate, of a dissolved species taking part in an 
electrode reaction is the number of moles of that species which reach the electrode 
(or are transported away from it) per unit time per unit electrode area owing to 
chemical diffusion and convection. The local mass transfer rate j, is the value of the 
mass transfer rate at a given point (x) of the electrode. The mean mass transfer rate 
j/* is the value averaged over the whole electrode area A. The local and the mean mass 


transfer rate are connected by the relation 


When no electric force (or a negligible electric forcet) acts on a species taking 


part in an electrode reaction at a simple electrodet the mean mass transfer rate is 


connected with the mean current / (averaged over the whole electrode area) by the 


relation 
nFj. 


In this equation F means Faraday’s constant and n is the number of faradays flowing 
through the cell when one mole of the species considered is consumed (or evolved) at 
the electrode 

When the electric force acting on the species considered is not negligible the 
approximate equation 


i(] nF} 


is often employed in practice where ¢, denotes the transference number of the species. 
The plus sign applies when the electric and the chemical force act in opposite 
directions. Otherwise, the minus sign is to be used. 

D. The number of variables occurring in electrochemical mass transfer problems 
is usually large. They are often combined in a suitable manner so that new variables 
are obtained which are dimensionless and which are called dimensionless groups. This 
combination can involve multiplications and/or divisions of the original variables 
with each other. Furthermore, they can be raised to some power. The number of 
the dimensionless groups thus introduced is smaller than that of the original variables 
and a considerable simplification is achieved by using them instead of the original 


variables 


The symbols most commonly used in the literature to denote the mass transfer rate are N and /. 
j seems to dominate at present (Wagner, Levich, Riddiford). However, as has been pointed out by 
C. W. Tobias, / has the disadvantage that similar symbols (jz and jp) are used in the Chilton—Colburn 
analog) 

[he electric force acting on a dissolved ionic species is negligible when the concentration of that 
species is very small in comparison to that of other ionic species present in the solution. This is the 
situation normally encountered in polarography, for instance. 

i.e. an electrode at which only one electrode reaction occurs, see 3.17 of Ref. 17b. 
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The form of the dimensionless groups best adapted to a given situation can vary 
much depending on the problem at hand. Many dimensionless groups are used in 


practice at present. Only the most important will be defined here. 


pP 


Nu mean Nusselt number 
Schmidt number 
Reynolds number 


Grashof number 


concentration difference between phase boundary (end layer of solution 
in contact with the electrode) and bulk of the phase (mole/cm®) 


diffusion coefficient (cm?/s) 
gravitational acceleration (cm/s*) 
mean mass transfer rate (mole/cm?s) 


a characteristic length (for instance, in the case of a rectangular vertical 
electrode under conditions of natural convection / is the height of the 


electrode) (cm) 
characteristic velocity of hydrodynamic flow in forced convection (cm/s) 
kinematic viscosity (cm?/s) 


density difference between the phase boundary and the bulk of the phase 


(g/cm*) 


density of solution in the bulk (g/cm?) 


c and D refer to the constituent of the solution whose mass transfer rate jis considered. 
Ap/p can be connected with the concentration of the solution by means of the densifi- 
cation coefficient «. In the case ofa binary solution (such as a CuSQ, solution) « is 


defined by the relation 


where p and c mean the density and the concentration of the solution, respectively. 
Reynolds number is the dimensionless group most commonly used to characterize 
the hydrodynamic flow in forced convection whereas the Grashof number is en- 


countered in problems involving natural convection. 
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E. A slight modification ofthe definition ofthe diffusion layer(5.7)'*° is suggested. * 

he new definition of the diffusion layer would be as follows: 
rhe diffusion layer begins at the point near the electrode where the standard 
chemical potentials of all species present in the solution have become equal to those 
in the bulk of the solution and extends outward to the point beyond which the chemi- 


cal potentials of all species present in the solution are equal to those in the bulk of the 
solution. Individual diffusion layers for the various species can be similarly defined 
by replacing the words “all species present in the solution’ by “the species 
considered 

\ simpler definition of the diffusion layer, which should be sufficient for practical 
purposes, would be: 

lhe diffusion layer is the region near the electrode where the composition of the 
solution is different from that in the bulk. 

Individual diffusion layers for the various species present in the solution can be 
defined as follows: 

The diffusion laye a given species is the region near the electrode where the 
concentration of that species is different from its value in the bulk. 

In practice an effective diffusion layer thickness is sometimes used. It is the 
thickness which the diffusion layer would have if the concentration would vary 
linearly with the distance from the electrode until the point is reached where the 
concentration is the same as in the bulk, the constant slope of this fictitious con- 


} 
ii ft 


ine being the same as the actual concentration gradient at the electrode 
surface. This fictitious diffusion layer is sometimes called Nernst’s diffusion layer. 

F. A modification of the definition of the stationary concentration overtension 
(2nd paragraph of 5.21)''*" is also suggested.t The new text would be as follows: 


\fter some time the concentration overtension reaches in general a value which is 


independent of time. This value is called the steady state concentration over- 


tension 


us Modification Is proposed are twofold. First, the present definition of the 
es into account only the species taking part in the electrode reaction. However, 
ns of the ionic species which do not react at the interface will also be changed neat 
carries a current. For instance, if copper is deposited from an acidulated copper 
inder such conditions that no hydrogen is evolved, the concentration of the acid 
he phase boundary than in the bulk. Second, the present text admits the interpreta- 
ckness of the diffusion layer is necessarily the same for all species involved in the 
his is especially the case for the French version: “Elle s’¢tend jusqu’ au point 
imiques de toutes les especes chimiques prenant part a la reaction d’electrode 
1 ceux au sein de la solution.”” According to the boundary layer theory the thickness 

/ 


depends on the diffusion coefficient. For instance, in the foregoing example of 


e thickness of the diffusion layer should be substantially larger for the acid than 


the proposed modification is that it is uncertain whether the steady state 

is necessarily the maximum value of the concentration overtension reached 

ite theoretical analysis shows that in natural convection the transient 

limiting ¢ nt passes through a minimum after starting the electrolysis experiment and that the 
steady state value is somewhat larger than the minimum reached during the transient period. Some 
experimental evidence supporting these results is available.'’:'* If the transient limiting current curve 
eally exhibits a minimum, it is likely that the concentration overtension passes through a maximum 
after switching 1 constant current and decreases somewhat before the steady state is 


reached 
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ENGLISH-GERMAN GLOSSARY 


English German 


flux Teilchenstromdichte 

mass transfer rate Stoffiibergangsgeschwindigkeit 
(Stofftransportgeschwindigkeit) 

diffusion coefficient Diffusionskoeffizient 

dimensionless group dimensionslose Kenngrésse (Zahl) 

(modulus) 

kinematic viscosity kinematische Viskositat (Zahigkeit) 

convection Konvektion 

forced convection erzwungene Konvektion 


natural (free) convection natiirliche (freie) Konvektion 


densification coefficient Verdichtungskoeffizient 


REFERENCES 

C. W. Topias, M. EISENBERG and C. R. WILKE, J. Electrochem. Soc. 99, 359c (1952). 
L. L. BiRCUMSHAW and A. C. RiIppIFOoRD, Quart. Rev. Chem. Soc. Lond. 6, 157 (1952). 
W. Viecsticn, Z. Elektrochem. 57, 646 (1953). 
V. G. Levicu, Physico-chemical Hydrodynamics. Moscow (1952). 
H. L. LANGHAAR, Dimensional Analysis and Theory of Models. Wiley, New York (1951). 
P. W. BRIDGMAN, Dimensional Analysis (Revised Edition, 6th Printing). Yale University Press 
(1949) 
J. N. AGAR, Disc. Faraday Soc. 1, 26 (1947) 
N. Ist, Chimia 9, 135 (1955). 
M. EISENBERG, C. W. Toptas and C. R. WILKE, J. Electrochem. Soc. 101, 306 (1954). 
N. Int, K. Buop and G. TRUMPLER, Helv. Chim. Acta 37, 2251 (1954). 

. C. R. Witke, M. EIsenperG and C. W. Tostas, J. Electrochem. Soc. 100, 513 (1953). 

. C. R. Witke, C. W. Toptas and M. EISENBERG, Chem. Engng. Progr. 49, 663 (1953). 
N. IBt, Helv. Chim. Acta 37, 1149 (1954). 
C. WaGnerR, J. Phys. Chem. 53, 1030 (1949). 

. C. Wacner, J. Electrochem. Soc. 104, 129 (1957). 
N. IBL, W. RueGG and G. TRuMPLER, Helv. Chim. Acta 36, 1624 (1953). 
CITCE Report on Electrochemical Nomenclature and Definitions. Proc. 6th CITCE meeting 
1954, ‘ 
Butterworths, London (1955). (a) p. 26; (b) p. 30; (c) p. 40; (d) p. 44. 
K. Buos, Thesis No. 2486, Swiss Federal Institute of Technology (1955). 
H. KEI, Thesis in Chemical Engineering, Massachusetts Institute of Technology (1957). 

20. C. Waoner, J. Electrochem. Soc. 95, 161 (1949). % 
. Proc. 8th CITCE meeting 1956. Butterworths, London (1958). 





pp. 130 to 145. Pergamon Press Ltd. Printed in Northern Ireland 


STUDY OF THE IMPEDANCE OF A PLATINUM 
ELECTRODE IN A REDOX SYSTEM* 


J. Ltopis, J. FERNANDEZ-BIARGE and M. PEREZ FERNANDEZ 
Instituto ce Quimica Fisica, Serrano 119, Madrid, Spain 


Abstract—This paper will attempt to present a detailed study of the intervention of an adsorption 
process in the expression of the faradaic impedance of an electrode, when acting in presence of a 
redox system; the general interest of this question has previously been pointed out by Gerischer, its 


study being especially important in relation to the behaviour of solid electrodes. 


Résumé—Etude deétaillée de lintervention des processus d’adsorption dans l’expression de l’im- 
pédance faradique d’une électrode fonctionnant en presence d’un systeme redox. Les relations 
théoriques impliquées sont d’abord établies. La technique déja décrite dans un précédent mémoire 
de Llopis et Colom, est sommairement rappelée, avec quelques améliorations. Le systeme Fe* 
Fe**+ (HCI aq.) est ensuite étudié expérimentalement et interprété, notamment du point de vue du 
mécanisme de la réaction d’éléctrode: il semble que lidée déja exprimée par Gerisher d’un rdéle 
important joué par l’adsorption soit ainsi confirmée, tandis que la supposition de Randles sur le 
circuite equivalente parait insuffisante. Enfin, le systeme 1,/I-(H,SO, aq.) est examine d’une 
maniére analogue, avec des électrodes successivement activées et non activées; c'est seulement 
dans ce second cas que de précédents résultats de Vetter sont confirmés; néanmoins, le rdle des 
aires actives invoqué par cet auteur pour expliquer un certain manque de reproductibilite parait 


general 


Zusammenfassung—Auf die Bedeutung von Impedanzmessungen bei der Untersuchung des Verhal- 
tens von festen Elektroden ist von Gerischer hingewiesen worden. In der vorliegenden Arbeit ist 
der Wechselstromwiderstand unter Beriicksichtigung von Adsorptionsvorgangen fiir den Fall eines 


Redoxsystems theoretisch und experimentell eingehend untersucht worden. 


Ler us assume that the processes taking place at the electrode interface may be 


described in accordance with the following scheme: 


Electron 
transfer Adsorption Diffusion 


the redox system in question being S,/S,. 


Presented at the 10th meeting of CITCE, Amsterdam, September, 1958. 
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The total rate of desorption of the oxidized substance will be given by the 
expression 
v, k4 6 ks 0)°c.. (2) 
and a similar one for the reduced substance. 
The fractions of surface covered by the oxidized and reduced forms are 4, and 6, 
respectively. Total surface coverage will therefore be 


f) iP Se (3) 


provided the possible adsorption of foreign substances on the electrode is not taken 
into account. 
If an alternating current (Aj) is superimposed on the current that polarizes the 
electrode, then 
j=j+ Aj, (4) 
and a periodic variation in the respective desorption rates will be originated: 
Av, = k,4 Ad, — k,*(1 — 8)Avc, + k,* (A9, + Ad,)°e.. (5) 


On the other hand, for a given value 7 of the current density, the following 
expressions are found: 
do, 
K — 


in which « is the coefficient that must be introduced for dimensional considerations 
and J = j/(nF). 
From (5) and (6) is deduced that 


AJ—k#4A0. +k (1 — 6)Ate k (AO, + Ad )jee. 


AJ — k,°A0 k,(1 — 6)A’c, — k,* (Ad Ad,)°é,. 


Now, the variations of the concentrations ‘c, and °c, of substances s, and s, are 
governed by the laws of diffusion, with the boundary condition for the concentration 
gradient close to the electrode, x = 0, determined by the desorption rate 


and, therefore. 


D( = AJ. (9) 
Ox /x=0 
Integrating the diffusion equations with these boundary conditions the following 
expressions’ for the variation of the concentrations close to the electrode are 
obtained 
| i 


sve = ——1=t (288) 


(10) 


\ (2@/D) Ox 
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and, consequently, in this case 
l i 
Ate — — f 4 
\/ (2H D) 
which, when introduced into (7), yields 
dAd 


7 AJ Lu AO k #&c Ad. 8 ) 


ei K 
\/ (2@D) 


kK —— 


dA@ l i 
| a | 
dt \ (2D) 


where 


and a similar expression for y,. 
lo simplify matters, let 


\ (2mD) 
and assume that Aj = j, exp (imf); then solutions of (12) take the form 
Ad, = ©, exp (ior). (15) 


By substitution of these expressions into the system (12), the values of the coefficients 
(),, and ©, may be calculated. 
When the simplest case is considered, in which 


and, thereby, the expression 


(-) 


KOMI Koksp 


Then, the substitution of (17) and (18) into (15), yields 


\O \O — — woe {NM p exp (iP) AJ. (19) 
l 


k@ KOI Kok p(1 


Generally speaking, when the electron-transfer process is slow, an expression of 


the Volmer—Butler type 
(20) 


becomes valid, with ¢ = RT7/F and °#, and °0, being the respective values of the 


7 


covered surface fractions for 7 = 0. 
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By introduction of a periodic variation in the intensity and consideration of 
sufficiently small values of Ay, the second-order infinitesimals being neglected, one 
obtains 
(AG, | y Ad 

xX 


AJ = J, \—— exp — exp (1 
°f) f) | 


{ 6 Ms 
% oA exp { - i) t) —- exp 


| } 7) 


For the simplest case, where 7 = 0, also taking (19) into account, we get 


l n 
AJ , —_| p exp (iD)AJ - J, An, 
f} @o 


d {1 5O(1 i) 


mF \J "0, ‘-+- Kill ksp(1 i) 
Since, in the case j = 0, the steady-state solutions of (6) are: 
0) and 0 


substitution of these into (2), produces the following equations: 


f)°c 


) Cy. 


From (23) the expression of Z,, as a function of the analytical concentrations of the 
redox system under consideration is obtained. This expression can be set down as 


follows: 





Z,= 1; The te 7 | (26) 
1/| —— | + (Kk) | 


For the limiting case the adsorption process exerts no effect, because the rate 
constants k* and k* become infinite and the equilibrium constant k*/k* becomes nil. 


Thus the expression will take the form 
(27) 


which corresponds to the case studied by Randles*, in which the electrode process 
is governed solely by the slow electron transfer and diffusion of reactants. The first 
term ¢/n*FJ, is the so-called transfer resistance and the second one the Warburg 


impedance W.* 
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Finally, the expression (26) can be written in the form 
z= Z Yo 


and the impedance Z, can be replaced by two others arranged in parallel 


where 


ve (2D) 


k [b/(n*F)\C/%e c,)/(1 )] 


capacity of the double layer is considered in parallel with the faradaic 


FIG l 


impedance Z,, the behaviour of the entire system can be represented by the equivalent 
circuit shown in Fig. I(a), if Randles’ assumptions are valid (R, being in this case the 
transfer resistance); whereas for the considerations we have made, concerning the 
intervention of the adsorption processes, the aforementioned equivalent circuit should 
be represented as shown in Fig. 1(b) 

rhe resistance R, and the capacity C, account for the intervention of the afore- 
mentioned adsorption reactions and, for a given state of the electrode surface, their 
product is equal to «/k“ s. In the case of solid electrodes, problems relating to the 
homogeneity of their surface immediately arise ;* but this is a matter dealt with further 
on in the discussion of the results. 

We are going to show below the need of a more careful analysis of the faradaic 
impedance in order to explain the experimental results obtained for increasing values 


of the frequency 
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EXPERIMENTAL TECHNIQUE 

In the main, the technique used is similar to that described in a previous paper,! 
although greater sensitivity has been achieved by improving the zero instrument of 
the bridge. This enables us to do measurements in the range of frequencies from 
20 to 1°5 10° Hz, although, in practice, we have used only the interval from 20 
to 2 10* Hz. 

As zero apparatus we use an oscilloscope, with a frequency of the time-base 
ranging from 5 to 5 10° Hz. To increase the sensitivity of the bridge we used a 
pre-amplifier, beside the oscilloscope’s own amplifier. Due to the wide range of the 
interval of frequencies used, it is not easy to set up an apparatus able to act throughout 
that range with the desired amplification factor. For this reason we have used two 
pre-amplifiers one acting from 250 to 1-2 10° Hz and another for the low frequencies 
interval from 20 to 250 Hz. 

his latter pre-amplifier is highly selective and only lets through the frequencies at 
which we wish to measure the a.c. impedance. For this purpose, after the last ampli- 
fication step, we introduce a resonance circuit with a ferrite core induction coil. This 
coil has 19 connections, which are arranged in a commutator and make it possible to 
measure 19 frequency values, adequately distributed over the aforementioned interval 
of frequencies. 

It is of fundamental importance to make sure that the solutions employed are 
pure, since the effects of surface-active materials, which may poison the solid 


electrodes, are precisely one of the factors we wish to study. 


STUDY OF THE SYSTEM Fe Fe (HCl, aq.) 


(a) Experimental results 
Che concentration in Fe-*/Fe** was 0-01 M, and | N HCI was used as supporting 
electrolyte. The O, was eliminated from the solution and the experiments were 
carried out at 45°C, in order to increase the electrochemical reversibility of the system. 
In experiments I, IT, and III, the electrode was activated as described in our previous 
paper, whereas in experiment IV, after the activation treatment, we introduced the 
electrode for several minutes into a concentrated solution of sodium polysulphide. 
The R, and C, values obtained for a series circuit equivalent to the cell are 
represented in Fig. 2. It is observed here that the surface state of the electrode is 
difficult to reproduce (comparison between experiments I, Ll, and III) and that its 
poisoning greatly affects the values of these magnitudes (experiment IV). 
Extrapolations to w—> 0 lead in all four cases to coincident values of R 0-090 
0-005 022cm?; whereas, as regards C,, we nevertheless observe an important 


variation in the corresponding values, according to the case considered. 


(b) Adjustment of results to an equivalent circuit. 
In order to reach conclusions about the mechanism of the electrode reactions by 
this kind of measurement, we have first to adjust the experimental results to a 


given circuit, previously proposed in accordance with kinetic considerations. 


In our case, we can try to use for this kind of adjustment the circuits (a) and (b) 
in Fig. 1, without any need to anticipate the physical interpretation of magnitudes 
R, and C, in the former. 
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It should be noted that if the transfer resistance R, in the circuit (b) is practically 

this circuit will become equivalent to the circuit (a), with C 
R R, (circuit (d), Fig. ae 
attribute 


c. C, and 
which means that, in these circumstances. we could 
) the double layer facts due to adsorption of reactants on the electrode 


1 


terface 








and C, versus v~‘/* for a series circuit equivalent to the cell 


Effect of 
face state of the Pt electrode in the system Fe**/Fe** (IN HCl). 


If we try to adjust circuit (a) we can follow the conventional method of finding the 
values of R, and C, by extrapolation to w — 0. We can thereby easily calculate the 


series components of the faradaic impedance Z, and if R,, and 1/C,,@ are represented 
as a function of 1 we should get two parallel straight lines. 


mn 


However, generally speaking this does not occur, for we get more or less curved 
eS. Ith 


the interpretation of which it is difficult to decide whether the deformation 
erroneous extrapolation or to failures in the proposed circuit. 


lo overcome this difficulty we have developed a method of adjustment® which 


enables us to determine the validity of circuit (a), without having to do any extrapola- 
tion whatsoever. With this et 


nd in view we use representations of the experimental 
data R, and 1/C.m as a function of »~'?. 

If the experimental data cannot be adjusted to circuit (a), we suggest using circuit 
(b) for this purpose. 


In the ideal case, adjustment to this more complex circuit could 
successive extrapolations, which would lead, respectively, to the 
determination of R, and of R 

Howe\ 


and, because of this fact, we proceeded to study, as in the previous case, an adjustment 


ould enable us to use the experimental data as a whole. 


er, in practice, this procedure does not allow us to obtain any conclusion; 


method which 
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From the analytical standpoint, this objective has been achieved for small values 
only of R,. Under these conditions it is shown that, for low frequencies, circuit (b) 
behaves equivalent to circuit (d) (Fig. 1), which, in turn, for formal purposes, is 
identical with (a), so that we could then follow the procedure described in Ref. 5, using 
the data relating to low frequencies. In this way we find the values of W, R,, C c 

C,, and of the sum R R,; extrapolation of the experimental data enables us 
to obtain approximate values for R, and C,. With the data thus obtained the final 
adjustment is done by trial and error. 

When the values of R, are high (experiment IV with poisoned electrodes) it is not 
possible to adjust circuit (b) otherwise than by trial and error 
(c) Interpretation of the experimental results. 

When these possibilities were applied to the results obtained in the four experiments 
here studied, we found for the corresponding parameters the values shown in Tables 
I (circuit a) and 2 (circuit b), A being the slope of the Warburg impedance when 
represented as a function of »~“~ 

From the values summarized in Table 2 it follows that experiment III is the one 
which best meets the requirements for a reliable adjustment of circuit (b), since R 
is small as compared with R,. On the other hand, from the values of the parameters 
given in these tables, corresponding to experiment III, we have recalculated the values 
of R, and 1/C,w which are represented in Fig. 3 as a function of »~“ together with 
the experimental results. The unbroken line corresponds to the adjustment of circuit 
(b), whereas the broken line represents the best adjustment achieved by means of a 
circuit (a). 

TABLE | 


( R 


Experiment ' 
(uF cm~*) (£2 cm? 


0-09 
0-09 
0-09 
0-09 


TABLE 2 


¢ ¢ 


Experiment ater 
” _— (uF cm~-*) (“uF cm?) 


0-09 
0-09 
0-09 
0-09 


It will be observed in Fig. 3 that, in this case, the adjustment is relatively 


practicable with both types of circuits: albeit for y 200 Hz the discrepancy between 
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x10 1 


R, and 1/C,@m for experiment III versus 1 *. The unbroken line corre- 
; | 


: : , ' oe } ne 
ljustment of circuit (b); the broken line represents the best results obtained 


by means of circuit (a). 


Experiment IV carried out with poisoned electrodes. Values of R, and 1/C,m versus 
y-'/*_ Adjustments of circuits (a) and (b). 
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the calculated and the experimental values amounts to as much as 20 per cent for the 
reactance, when circuit (a) is used for that adjustment. 

For experiment IV we obtained in a first approximation the values of the para- 
meters and subsequently improved the adjustment through successive trials. The 
results of these adjustments are represented in Fig. 4, in which the broken line, 
corresponding to circuit (a), obviously does not explain the experimental results. 


(d) Discussion on the mechanism of the electrode reaction. 


When the theory that we have developed at the beginning is applied to solid 
electrodes the problem of the heterogeneity of the surface immediately arises and we 
must take it into consideration. For this purpose, we shall agree with Vetter? on the 
existence of active areas on the surface, with a value 7, for the exchange current. The 
aforesaid parameter is zero for the totally inactive areas of the surface. The mean 
radii of these areas are represented by r, and r;, respectively; the fraction of inactive 
surface by 9,; the thickness of the diffusion layer by 0. The length of the concen- 


tration wave propagated into the electrolyte is given by 


(2 D) 


N @ 


(32 


In a further paper® we shall study from a theoretical standpoint the four typical 
cases suggested by Vetter. Below we present briefly the results of these considerations. 
Case (a) appears when the dimensions of the active and inactive areas are large, as 
compared with the penetration of the concentration waves into the electrolyte. Thus: 


hd 0< #. (33) 


In this case it is proved that the fundamental ideas of the theory here developed 
are valid, except that the capacity C, is affected by the factor (1 — 6,) and the resistance 
R, and impedance W are divided by this same factor. Therefore, in the representation 
of the Warburg impedance as a function of »~"”, the slope will increase as the inactive 
surface fraction increases. 

If we consider case (b), in which the active and inactive areas are small as compared 
with A and 0, 

0 ; (34) 


the heterogeneity of the surface exerts no influence, for practical purposes, on the 


diffusion, whereas the existence of an inactive surface 9, will have to be borne in 
mind as regards adsorption. Therefore, in this case, when the inactive surface fraction 
is increased, R, must be increased and C, must be decreased, while Warburg impedance 
W must remain constant. 

In case (c) the inactive areas are considered very small and scattered over the 
surface. Hence 


,.0 0 (35) 


It will be clear that consideration of the inactive fraction is of no importance, as 
regards both diffusion and adsorption. 
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Finally, case (d) is the only one studied in some detail by Vetter in relation to 


Warburg impedance. In this case the active areas (active centres) are considered to 


be very small and distributed all over the surface, 


0 0 , ; (36) 


which leads to the assumption that diffusion towards the active areas is spherical. 

It is shown that, under these conditions, the heterogeneity of the surface introduces 
a resistance R, in parallel with the Warburg impedance. On the other hand, it is 
also observed that at high frequencies this case tends to become equivalent to (a), 
whereas with very small values it leads to similar results to those produced by (b) 
and, therefore, as the frequency decreases the Warburg impedance must tend to become 
independent of the state of the electrode interface. 

t must be noted also that these considerations are of a purely geometrical nature 
and, obviously, the state of the electrode surface may also affect the interface reactions 
through variations in the rate constants. 

lhe behaviour of the system Fe?*/Fe**, when using Pt electrodes, was studied by 
Randles and Somerton’®, who used 1 M HCIO, as supporting electrolyte. 

According to these authors, the faradaic impedance can be represented by the 
resistance in series with the corresponding Warburg impedance. In their 
presentations of R,. and 1/C,.m as a function of v—'/* they obtain parallel lines, and 


presentation they attempt to calculate the rate constant of the 


rep! 


‘tion, which is related to the exchange current. From these results they 


+} 


the basis of 
n 


lectrode reaction is relatively slow, the electron transfer at the interface 


Lt 


would seen ike place with the solvated ions and, since the hydration shells of the 


two ions, Fe** and Fe**, are not identical, a structural change must precede and/or 
follow the actual electron transfer.‘ This change will give rise to the enthalpy and 
vation for the total electrode reaction. 
it must be stated that these conclusions were reached from impedance 
neasurements in a not very wide range of frequencies and in the analysis of their 
results the authors confined themselves to a restricted theory.” 

In similar conditions, Gerischer® studied the system Fe**/Fe** (1 N H,SO, and 

M KNO,), extending the measurements to a wider range of frequencies and 
supporting his work by a more extensive theory. From the analysis of these results 
he reached the conclusion that there existed another process, the nature of which he 
could not define, but which was superimposed on the so-called electron transfer. 
However, he suggested the possibility that adsorption might play a part in the sequence 
of reactions as an essential rate-determining step. 

Actually, this work of Gerischer can be looked upon as only exploratory. However, 
the results we have obtained would seem to confirm his standpoint. The theory 
developed by Randles is insufficient and, for a more correct interpretation of the 
impedance measurements, adsorption must be taken into account. 

[he product R,C, is practically constant for the three experiments carried out 
with previously activated electrodes, its value being (1-1 0-2)10-° s. The sole 
difference in these experiments consisted in the state of the electrode surface. The 
influence of this factor can be explained by the presence of active and inactive areas of 


relatively large size as compared with 2 and 0 (case (a)). 
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When a poisoned electrode is used, R, increases as does also the product R,C,, 
the value of which in this case is 2 10-* s. This means that both the electron 
transfer and the adsorption reactions are hindered. At the same time, the slope of the 
Warburg impedance does not essentially differ from those found in experiments II 
and III, carried out with activated electrodes, and this would seem to imply that the 
effect of the poisoning is not merely due to a variation of 9;, but is also caused by 


the adsorption of S,? 


STUDY OF THE SYSTEM I/7,/I~ (H:SQ,, aq.) 

The actual respective concentrations °c, and °c, of ions /~ and /,~ in the solutions 
used can be calculated from the analytical composition and the equilibrium constant. 
In these experiments | N H,SO, is used as supporting electrolyte. These data are 
summarized in Table 3. 


TABLE 3 


Solution 


[he redox potential of these solutions is constant and its value (140 mV) has been 
referred to the half cell Hg/Hg,SO,/1 N H,SO,. The experimental technique used is 
the same as previously described, although in this case it is not necessary to operate 
in a N, atmosphere, since this system is much more reversible than that of O,/OH 
and the presence of this oxygen does not interfere. 

Experiments have been carried out with active and non-active electrodes and also 
with electrodes poisoned through the action of a polysulphide solution; since the 
results in the latter case coincide with those obtained with non-active electrodes, we 


shall not consider the results of the poisoned electrodes. 


(a) Experiments carried out with active electrodes. 

With the above mentioned solutions we carried out a series of experiments, using 
activated electrodes, and the results obtained for R, and 1/C,w are represented in Fig. 
5. The value found for R, was 0-1, + 0-02 cm?; however, the value obtained for 

is much less certain. 

As in the previous case, we shall now attempt to adjust these results to one of the 
circuits proposed in the theoretical part. The experiment carried out with solution 
III is the only one appropriate for trying this kind of adjustment. On the other hand, 
since it was to be expected that, for this system and in the conditions in which we 
operated, R, would be small, circuit (b) is practically equivalent to (d), with 
C. C, + C,. By means of this adjustment, we get the following values of the 


para meters: 


R, = 0-012, Q cm?; 470 uF cm; R R, = 0-21 Q cm? 


23-2 Qcem?s 
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Fic. 5. Values of R, and 1/C.w 

for experiments carried 

out with active Pt electrodes in the 
system I,/I- (LN H,SO,) 


versus v~!/? 
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We thus obtain a more reasonable interpretation of the high values for the capacity 
than if we had proceeded to interpret these results with the Randles theory (circuit (a)) 
and attributed them to the double layer. 


(b) Experiments carried out with non-activated electrodes 
In this case, the results obtained for R, and 1/C,@ are plotted in Fig. 6. If we 
attempt to interpret these results by means of an equivalent circuit of type (a), at best 
we get for solution III the following values of the parameters 
R 0-7 Qem?; C 3 uF cm; R 11-8 Q cm? 
A=6i6Qc'c™ 


Using these values of the parameters we have been able to draw the broken line 
in Fig. 6, in which it can be seen that the adjustment soon ceases to be satisfactory as 
the frequency increases. Therefore, we attempted to interpret these results by means 
of circuit (b). The values obtained for the parameters are seen in Table 4 and with 
them we have drawn the unbroken line curves. We found that in this way the adjust- 


ment attained was practically satisfactory. 


TABLE 4 


R R 


Solution : 
(£2 cm*) (£2 cm?) (uk 


The relatively high value found for R, is probably due to an influence of R, in 


the extrapolation of R, as wm > ©. 


(c) Discussion on the mechanism of this electrode reaction. 

[he behaviour of this system when using a Pt electrode has been investigated by 
Vetter, by studying polarization curves*’® and making electrode impedance measure- 
ments." The latter results are interpreted by means of an equivalent circuit (a), so 
that the faradaic impedance is represented by the transfer resistance R, in series with 
the Warburg impedance. Then, with the values thus found for R,, he tries to determine 
the exchange currents /,, which are not easy to determine on the basis of the 


polarization curves, since they are much greater than the limiting currents.” 

In a more recent paper, Vetter drew attention to the difficulty of confirming his 
results and tried to explain the non-reproducibility by a variation in the state of the 
electrode surface. Generally speaking, the graphs he obtains for R,, and 1/C,.@ as 


a function of »~'* are not linear, and he infers from his study that the active areas 
act as centres (case d), though every effort is made to maintain the theory and the 
conclusions presented in the previous paper. 

However, by comparison with the results obtained by us, we infer, in the first 
place, that Vetter operated in all circumstances with non-active electrodes, since his 
results agree fundamentally with those represented in Fig. 6. 
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1 


If, on the othe 
electrodes (Fig. 5), we observe that it is possible to give account of the impedances 


‘+r hand, we study the results obtained by us with highly active 


measured by means of a circuit consisting of a very great capacity in parallel with the 
Warburg impedance, both in series with another resistance. 

If we attempt to interpret this circuit with Randles’ assumptions (Grahame classes 

I and II*), we find that R, is practically zero, but the capacity of the double layer would 

great, a fact which, in principle, is not easy to interpret. 

ther hand, if we apply the theory developed in this paper, in which the 

1 of the reactants plays a role, we can explain the aforementioned value of 

lated to an infinite frequency, since it actually corresponds to 
, because this is a process in which R, ~ 0. 

we shall develop the theory relative to the Warburg impedance 

at equilibrium. In the case under consideration, due to the 

\ we operate and the value of the equilibrium constant, it may 

sed that only /,~ and J~ ions exist. On this basis we calculate, for the experi- 

36°6 Q cm? s~?, 


it with solution III, the value of Che discrepancy 


1 
23-2 


rd to the experimental value (A (2 cm? s~"*) can be explained by 
rations concerning the real surface. 

iments described in this article we used the same microelectrode, 

vas measured by comparing its capacity and resistance with another 

ng a perfectly determined geometric area. This ratio turned out to 

0-07. Therefore, the aforesaid discrepancy cannot be due to an error in the 

ition of the geometric area of the microelectrodes. It is more reasonable to 

explain this discrepancy on the basis of the ratio between the real and apparent areas, 
which we assume to be 1°55. 

The high values of C, and the low ones of R, would seem to indicate a great 

of reactants /,~ and /~ to become adsorbed. On the other hand, the so-called 
electron transfer would seem to occur without any considerable hindrance (j, > /,) 
and the fraction of inactive surface would seem to be very small or nil. 

As regards non-active electrodes the values of the parameters A, R, and 
C,, summed up in Table 4, agree with what is to be expected, from the theory 
developed in this paper and elsewhere,'* for the concentrations of the reactants 
used. 

[t will be observed, furthermore, that R, increases with dilution, in accordance 
with the theory, and the low values of C, agree with those found by Vetter, which 
shows that in these cases a large part of the electrode surface is inactive. 

Finally, the experiment carried out with solution III is comparable with that 
described when dealing with the active electrode. It is observed that the Warburg 
impedance has increased, A = 67-6 02cm? s-"?. If we assume that the real and 
apparent area ratio remains constant and that 4, ~ 0 for the active electrode, this 
means that the value corresponding to the non-active electrode is 0-65. 

On the other hand, the value of C, has decreased and that of R, has increased in 
a larger proportion than was expected, owing to the variation in #;. This shows that 


I 
the poisoning of the electrode also decreases the rates of adsorption and desorption 
areas. The transfer resistance R, increases also through the general 
his kind of modification in the electrode interface exerts on electron 


exchanges 
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DISCUSSION 


M. FLEISCHMANN: We have carried out two types of measurement on the ferrous-ferric redox 


system. The first, measurements of the stoichiometric factors of the Fe?* and Fe** ions as a function 


of the positive and negative overpotential, shows that these factors decrease from the value unity at 


7 0 with increasing 7. The second, measurements of the current/time variation at constant 7 
when this rate is in part controlled by diffusion and by electron transfer, shows that the electron 
transfer is progressively inhibited with time. We consider that this shows that the electron transfer 
is inhibited by a product of the reaction. Do you consider that your results could be interpreted in 
this way? 

J. Ltopis: If we accept that the electron transfer takes place between adsorbed ions, the results 
obtained by Dr. Fleischmann would mean really an inhibition of the adsorption, by the increase of 
6, at expense of 6,, for example, when the electrode acts as anode. It seems to me that it is not 
necessary to consider the adsorption of H,O to explain the results obtained both by potentiostatic 
or alternating current methods. 
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THE POTENTIOSTATIC STUDY OF THE GROWTH OF 
DEPOSITS ON ELECTRODES* 


M. FLEISCHMANN and H. R. THIRSK 
Department of Physical Chemistry, King’s College 
Newcastle upon Tyne, | 


Abstract—The growth of deposits on electrodes is in general controlled by two or more rate constants 
rhe use of potentiostats for the analysis of the non-steady state of the growth is discussed and the 
application of sequences of controlled potential and of d.c. and superposed a.c. overpotentials is 
described. The importance of the investigation of the geometry of the growing deposits is empha- 
a method of separating the potential-dependent nucleation rate constant from the constants 
ystal growth is given and illustrated 
rhe correlation of the kinetic information with evidence from electron diffraction and microscopy 
lered. The interpretation of the potential and concentration dependence of these constants 


is consiaerea 


is given for some systems 


Résumé—Etude potentiostatique de l’électro-formation de PbO, sur platine a partir de solutions de 
sels plombeux de AgCl sur argent a partir de solutions d’halogénures d’argent. Aux faibles 


c 


densités de urant, les réactions d’électrodes sont uniquement contrdélées par la vitesse de cristal- 


lisation, qui dépend de deux facteurs principaux: le taux de genération des germes nouveaux et 


celui d croissance, affectant (selon le cas) une, deux ou les trois dimensions. L’on établit les 
fort ; théoriques régissant les diverses éventualités et on les confronte avec les résultats expéri- 
mentaux a croissance des cristaux de chlorure d’argent sur une face {100} d°un monocristal 
argent tue selon deux dimensions, correspondant, selon des mesures de diffraction élec- 
tronique, aux faces {100} et {111} du chlorure. La formation de PbO, « ou /, plus difficile a inter- 
préter completement, semble présenter une période d’induction; sur des germes préformés et aux 


faibles surtensions i croissance affecte les trois dimensions. 


Zusammenfassung—Das Wachstum elektrolytischer Niederschlage wird im allgemeinen von zwei 
oder mehreren Geschwindigkeitskonstanten beherrscht. Die Verwendung von Potentiostaten bei 
der Analyse von nicht-stationaren Wachstumsvorgangen wird besprochen. Die Wichtigkeit der 
Untersucl Geometrie des wachsenden Niederschlags wird betont; es wird eine Methode 


beschrieben, welche eine Abtrennung der spannungsabhangigen Keimbildungsgeschwindigkeit von 


ng de 


der Kristallwachstumsgeschwindigkeit gestattet. Die Methode wird durch zwei Beispiele illustriert. 
Die so erhaltene kinetische Information kann mit den Ergebnissen von lektronenbeugungsver- 
suchen und mikroskopischen Untersuchungen in Zusammenhang gebracht werden. Die Spannungs- 
Konzentrationsabhangigkeit der Geschwindigkeitskonstanten konnte bei der Bildung von 


Bleidioxyd und derjenigen von Silberchlorid gedeutet werden 


THE growth of deposits on electrodes can occur in a variety of ways. Two extreme 
types of behaviour can, however, be differentiated. Deposition may take place at 
discrete centres, the centres having a definite geometry of growth, or deposition may 
take place at a “‘uniform”’ surface, this surface growing into the solution. Examples 
of the first type are the initial stages of the deposition of an insoluble salt of a metal 
on an electrode of the same metal and the initial stages of deposition of a conducting 
phase on to an inert substrate. Examples of the second type are the growth of a 


uniform metal deposit, or of an oxide layer by high-field conductivity. The dividing 


* Presented at the 10th meeting of CITCE, Amsterdam, September 1958. 
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line is naturally not sharp and the outward growth of a non-passivating layer could 
be cited as a clear example of uniform growth by deposition at discrete centres. This 
is an illustration of the difficulty of interpretation of kinetic data in systems of the 
second kind. It is usually not clear what part is played by the formation of new 
growth centres in the steady state of deposition and how the rates can be reduced to 
rate constants for the reaction on unit area of the deposit. 

he initial stage of growth in systems showing the first type of behaviour is a 
more favourable case for analysis. The formation of new centres is controlled by the 
rate of nucleatign and the geometry of growth determines the rate of increase of 
surface area. Both these rates are controlled by rate constants and if the second rate 
can be separated from the first it is in principle possible to determine the rate of 
deposition on unit area of surface. The interpretation of the potential and concentra- 
tion dependence of these rates can then be carried out. In this paper we shall only 
deal with systems which behave in this way. The formation of deposits will be 
illustrated mainly with results obtained in two systems, the deposition of lead dioxide 
from solutions of plumbous salts on to platinum’ and the formation of silver 
chloride on silver in halide solutions.? The first of these is an example of deposition 
from solution which can be studied both in the non-steady and steady states of 
growth and the connexion between these will be examined. In common with similar 
anodic oxidations the exchange currents are sufficiently small for the reaction to be 
studied over a wide overpotential range and the factors controlling the rate of deposi- 
tion can be clearly separated. The second system can also be studied in the non- 
steady state and gives rise to non-passivating deposits. In common with other salt 
precipitations the rates are high and vary rapidly with potential. Although the 
solubility of the halide in the solution is small (10~* M in a normal chloride solution) 
the growth centres are also small, the diffusion path from the metal is short and the 
rate of deposition can rise to | A/cm? at an overpotential of 70 mV. Provided only 


the data at low rates are analysed, it is possible to assume the reaction to be controlled 


entirely by the rate of deposition on to the halide surface. The concentration of 
silver ions, which are complexed in this case, over the surface will be constant and it 


is therefore possible to interpret the derived rate constants. 


EXAMINATION OF THE GROWTH OF DEPOSITS AT A 
SINGLE CONSTANT POTENTIAL 
The rate constants controlling the rates of nucleation and of growth both vary 
with potential and other potential dependent parameters may also affect the initial 
stages of deposition. The variation of the potential with time at constant current 
will therefore be very complicated. A simplification in the analysis can be made by 
i . 
independent of time. The electrode reactions are therefore examined using a suitable 


studying the systems at constant potential so as to maintain the rate constants 


potentiostat. For the deposition of lead dioxide an instrument of medium sensitivity 
is suitable. The formation of silver chloride, however, can be studied only over a 
narrow Overpotential interval owing to the rapid variation of the rates with potential. 
It is therefore necessary to make the overpotential interval between successive 
measurements small (5 to 10 mV) and an instrument with a high-gain amplifier 
(100,000) must be used.* The growth of the deposit then gives a definite current/time 
relationship from which the rate constants must be separately deduced. Examples of 
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such transients are shown in Fig. | for the oxidation of lead sulphate to lead dioxide 
and for the deposition of lead dioxide on to platinum, and in Fig. 2 for the formation 


of silver chloride on a single crystal of silver. 
[he growth of a single centre may follow a variety of laws. The two simplest 


three-dimensional growth, if all surfaces grow uniformly (though not 


cases are: 


Fic. 1. Oxidation of "PbSO, in H,SO, 

solution. Deposition of PbO, in acetate 

solution H,SO,; overpotential 0-25 V. 
1 M Pb(OAc)., | M NaOAc, 1M 
HOAc; overpotential 0-2 V. 


Fic 2. Kinetics of growth of AgCl on 


100! face of Ag 40 mV over- 


CC 


potential. The effect of the preformation 


of nuciel on the rate Cor 
Ratio of linear slope 


formation to 


necessarily at the same rate); one- and two-dimensional growth, if deposition is 
confined to certain crystallographic directions. For the current j at time ¢ into a 


single centre at constant potential we therefore obtain in these cases the equations 
i= B., j= Bf, jor BS, (la,b,c) 


where the constants B are potential-dependent. If the shapes in the second and third 


cases approximate to cylinders and hemispheres 


rnks( |, (2a,b,c) 
2FD 
where k is the rate of deposition on unit surface in A/cm’, S is the area of the face 
growing in (2a), / is the height of the centres in (2b), M is the molecular weight, F is 
the faraday and D is the density. More complicated cases arise if deposition on one 
face is followed by migration to another. 

[he number of centres also varies with the time, being controlled by the rate of 
nucleus formation. In the simplest cases this rate will be determined by the area 
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available for further deposition, or more usually, the number of preferred sites on 
which nuclei have not been formed. In these and in other similar cases the number 
of nuclei in the initial stages will be given by 


\ A't 


Fic. 3. Oxidation of PbSO, in H,SO,. Abscissa t® (¢ in min) Deposition 
of PbO, from an acetate solution. Solution 0-1 M Pb(OAc),, 1:0 M NaOAc, 1:0 M 
HOAc. Abscissa (t — fo)* (f in min). 


where A’ is a nucleation constant. On the other hand if nucleus formation at pre- 
ferred sites is very fast the only law that could be observed would be the instantaneous 
formation of N, nuclei. The over-all rate of reaction is obtained by combining 
equations of the type (2) and (3). If N = f((¢) is the time dependence of the number 
of nuclei and i = f,(f) is the time dependence of the current into a single centre this 


over-all rate is given by 
fot — u) du, (4) 
where u is the time at which the nucldus is formed. The examples of f(t) and /,(?) 


given in (1) and (3) have been in part selected since they apply to the systems which 
have been investigated. For these one obtains 


1’ Bit — i= —.. (5a,b,c) 


On the other hand if nucleation is rapid 
i VB, i = N Bat i V Bat. (6a,b,c) 


rhe time dependence in the initial stages of growth will therefore be usually controlled 
by the product of two constants, each of which may vary with potential. Only in the 
case of two-dimensional growth coupled with a nucleation law which reduces to (3) 
can one say from a single measurement what the power of k is in the composite rate 
constant. 

The cubic law (Sc) is followed in the oxidation of lead sulphate to lead dioxide* 
and the interpretation is free from ambiguity (Fig. 3). The formation of silver 
chloride follows a linear relation, after a short region in which the dependence is 
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slightly higher than the first power (Fig. 2). In this case, therefore, it is not possible to 
say whether the growth follows the relation (5a) or (6b). The anodic oxidation of 
plumbous salts gives currents varying more rapidly with time than the third power 
and it is impossible to say whether this is due to a peculiarity in the nucleation process 
or in the growth of centres. Measurements of the initial stages of the growth at single 
fixed overpotentials therefore do not necessarily show the power of the rate constant 
in the over-all expression and can never lead to a separate evaluation of the nucleation 
and growth constants. 

In favourable cases it is possible to obtain further information by measuring the 
reactions at longer times. Thus in the oxidation of lead sulphate the rate shows a 
maximum and then decays exponentially. It is possible to assume that the growth of 
a lead dioxide centre is confined to a single sulphate crystallite. The exponential 
decay is, on this view, due to the completion of the reaction in the sulphate crystals 


and shows the law of nucleation 


\ Vy [1 — exp (—Ant)] 


It is possible therefore to specify the function f(t) more closely and to change the 
I : 1 j £ 
upper limit of the integration (4) to fmax, the time of the rate maximum, if f Feeae. 


One therefore obtains two rate equations 


{(t — tmax)]| tmax . ' r exp (—Atmax) | (9) 


[he current/time transients can therefore be reduced to two sections giving the 
growth constants BN, and the nucleation constant A (Fig. 1). It is possible to develop 
a more refined analysis which allows for the reduction of the surface of the oxide 
available for deposition due to the coalescence of the growing centres. In this case 
the analysis shows that for small lead sulphate crystals the assumptions made in the 
deduction of equations (8) and (9) are correct. If an equation such as (8) can be 
shown to apply to the data it is possible to determine the growth and nucleation 
consta 
that quoted, that the nature of the functions f,(t) and /,(t) can be specified. There is, 
usually, the danger that the rate equation will involve an invalid assumption about 
the geometry of growth at high times and that the rate constants are incorrect. In 
addition the integral (4) will be replaced by a multiple integral of several terms and 


the evaluation becomes laborious. 


EXAMINATION OF THE GROWTH OF DEPOSITS AT 
TWO CONSTANT POTENTIALS 
[he examination of the kinetics of growth should be restricted to the region 
where the equations (5) apply. If the rate constants vary in a different manner with 
potential, their separate determination is possible by following part of the growth at 
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one overpotential and part at another. It is found that the nucleation constants vary 
very rapidly with the overpotential, being determined by an equation of the form! 


a Ko 

Ki, exp (———}, (10) 
Z 

where K is a frequency factor, i) the exchange current, « a constant determined by the 


Shape of the nucleus and o the surface energy. The variation of the constant B with 
potential on the other hand would be expected to be logarithmic since 


(11) 


ab F 


B=: Ck c ‘kolla ") exp (—— 

RT 
where C is a constant depending on whether n 1, 2, 3, Ay is the specific reaction rate 
constant and a,”’ determines the stoichiometry of the slow stage of the reaction. In 
view of the potential dependence of equations (10) and (11), the best way in which a 
separation of the constants can be attempted is by maintaining the overpotential for 
a short, determined, time at a high overpotential so as to “‘preform’”’ a large number of 
nuclei, and then to follow the growth of these nuclei at a second, lower over- 
potential.!* The nuclei formed at the higher overpotential will not have grown 
appreciably during the time the potential has been held at this value and may all be 
assumed to be of the same age. In comparison, further nucleus formation at the 
lower Overpotential may be neglected and the rate should follow one of the equations 
(6a,b,c) with Ny replaced by N’ the number of nuclei formed at the upper overpoten- 
tial. The power of the time in these expressions therefore shows directly in how many 
dimensions the centres grow. Furthermore, since the constant is proportional to N’ 
the variation of N’ with the time the electrode is held at the upper overpotential can 
be examined. 

If nuclei are preformed in this way in the formation of silver chloride and their 
growth is examined at a lower overpotential it is found that the current/time variation 
is still linear, as in the experiments without preformation. It follows therefore that 
the growth of the centres is two-dimensional. The effect of the time of preformation 
of nuclei at 40 mV on the slope of the current/time plot at 25 mV is shown in Fig. 2. 
As the time increases there is a rapid transition from the value this slope has without 
preformation to a new, constant, higher value. Further increases in the time of pre- 
formation have no effect and it follows that the formation of nuclei is confined to a 
short time after the start of the polarization. This time is the same as that for which 
the current/time transients, in the experiments without preformation, show a time 
dependence greater than the first power (Fig. 2). It follows that this deviation from 
the linear relation is due to nucleation. 

lhe fact that nucleation is confined to the initial stages of growth may be confirmed 
by electron microscopy. Fig. 4 shows a {100} face of a single crystal of silver partially 
covered with silver chloride. It can be seen that all the centres are ofa similar size 
and therefore are of the same age. It is of interest that in the case of silver chloride 
formed on polycrystalline silver (Fig. 5), the variation in size of the centres is much 
greater. These centres must therefore have been formed at different times. In this 
case it is found that the current/time transient varies with a power of the time between 
| and 2 and the analysis of the data is more difficult. 





M. FLEISCHMANN and H. R. THIRSK 


he limiting slope at the lower overpotential in the experiments with preformation 
of nuclei is dependent on the potential at which this has been carried out, and Ng is 
therefore a function of potential. The rate equations should therefore be written 


i = BNl, (12) 
i = B,N,'t, (13) 


FiG. 6. Two dimensional growth constant for AgCl formation vs. overpotential 
@ in NHCI, © in N HCI with prenucleation in N/100 HCl. 


where Ny and N,’ are the maximum number of nuclei at the two potentials and B, is 
proportional to the square of the rate constant on unit surface. Plots of the constant 
B,N, are shown in Fig. 6 for N and N/100 HCl. It is necessary to correct these for 
the variation of N, and to refer them to a fixed number of nuclei. This may be done 
by dividing by the appropriate ratio Ny’/N, obtained from (12) and (13), and Fig. 6 
shows the rate constants in N HCl corrected to the number of nuclei formed at 25 mV. 

If nuclei are preformed in the anodic oxidation of plumbous salts! it is found that 
the current/time transient at the lower overpotential becomes more rapid and again 
reaches a limit beyond which further increases in the time of preformation have no 
effect (Fig. 7a). In this case the limiting transient is independent of the overpotential 
at which the nuclei have been preformed and nucleation therefore occurs at preferred 
sites, the number of sites available being independent of potential. In every case 
examined the current at the lower overpotential varies as the square of the time 


(equation (6c), Fig. 7b), the growth is three-dimensional and the rate constant is 


proportional to k*. By forming the maximum number of nuclei the constant BN, 
may be obtained independent of the rate of nucleation. In this way also the over- 
potential range investigated can be extended to lower values at which the nucleation 
is normally too slow to lead to oxidation. Values of B,;N» are shown in Fig. 8. 
Since the centres grow in two dimensions the fact that the current, in the experi- 
ments without preformation of nuclei, varies more rapidly than the third power must 
be due to a peculiarity in the rate of nucleation. The most probable cause is an 
induction period, fy, before nucleus formation, and the results may be treated according 


to 


(14) 





Fic. 4. Substrate a single crystal of silver partially covered with silver chloride, 
20 mC/cm*. Scale marking LM, 


Fic. 5. Substrate of polycrystalline silver partially covered with silver chloride, 
40 mC/cm*. Scale marking le, 
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(b) 
Fic. 7. Effect of preforming nuclei at a high overpotential on the growth of centres 
at a low overpotential. Solutions 0-1 M Pb(OAc),, 1:0 M NaOAc, 1-0 M AcOH. 
Preformation at 0-350 V. Reaction at 0-200 V. 
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Fic. 8. One and three dimensional growth constants for PbO, deposition vs. 
overpotential. Solutions | M Pb(OAc),., 1 M AcOH. 
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as shown in Fig. 3. The nucleation constants can therefore be obtained from experi- 
ments with and without preformation of nuclei (equations (14) and (6c)). An example 
of the variation of the induction period with potential is shown in Fig. 9. This 
system therefore, is an example of one controlled by three potential-dependent 


parameters 


Potential Ex, V 


luction period for PbO,. Deposition vs. electrode potential. Solutions 


0-1 M Pb(OAc)., 1:0 M NaOAc, 1-0 M HOAc 


INTERPRETATION OF THE RATE CONSTANTS 

\ feature of the growth of silver chloride is that it is restricted to two dimensions. 
[his must be explained in terms of the structure and orientation of the deposit. It 
can be shown by electron diffraction measurements of the deposits on {100} silver 
single crystal faces that these grow with either {100} or {111} faces parallel to the 
substrate. In the first case the [001] and [011] AgCl lattice rows are both found 
parallel to the [001] Ag lattice row; in the second case it is the AgCl [011] lattice 
row which is found parallel to the [001] Ag direction. The most common arrangement 
seems to be that with the [100] axis perpendicular to the silver substrate and that 
deposition on the {100} and {111} AgCl faces does not take place. The growth is 
confined to the higher index faces and this is confirmed by the irregular outline of the 
crystals. As the centres grow the orientation breaks down and the deposit grows 
outwards into the solution. 

rhe growth constant B,N, for the formation of silver chloride is shown in Fig. 6. 
It can be seen that the rate of reaction varies very rapidly with the overpotential. 


rhe slope of the plots corrected to the number of nuclei at 25 mV is 21 mV ! (since 


B,N, involves k*). In dilute solutions there is a change of mechanism with increasing 
overpotential and the slope becomes nearly 59 mV~*. The salt effect, which has not 
been shown on the figure, is very small in both sections of the curves and this, to- 
gether with the high Tafel slopes, shows that the symmetry factors are virtually 


unity. Since the slopes near the reversible potential must be increased considerably 
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by the reverse reaction it follows that in this region the process of deposition on the 
silver chloride must be of the second order with respect to the silver ion. At higher 
overpotentials in dilute solutions there is a transition to a reaction of the first order. 
A change in the order of reaction from two to one could occur if this takes place in 
two stages or if the growth takes place at the steps produced by screw dislocations.” 
It is possible to decide between these alternatives by measuring the impedance of the 
electrode during the growth of the deposit. This is an illustration of the application 
of superposed a.c./d.c. overpotentials which will be important in the investigation of 
these electrode reactions. 

The quantity of electricity needed to produce a complete silver chloride layer 
can be found from electron micrographs and shows that the centres grow as flat 
plates. A rotation of a spiral dislocation would therefore produce a set of straight 
steps on the narrow faces growing at right-angles to the silver substrate. It can be 
shown that if growth is confined to these steps the impedance will be equivalent to 
an inductance and resistance in parallel. Since the area on which the deposition 
takes place increases with time the theoretical and experimental magnitudes are best 
compared by dividing by the low frequency component of the current (Fig. 2). Toa 
first approximation, in the region in which the growth is parabolic, e.g. in concen- 
trated solutions at low overpotentials, the values are 


exp (Hof RT) I SIN MPy 


R exp (%F/RT)—1 RT Boro 


and 


COS (| by) 
where 
7 Dnyy{exp (oF /RT) —1]’ 


« is the frequency, /, is the time taken for a step to travel across the crystal face, 
Ho is the d.c. component of the overpotential, Y, is the length of the crystal edge, y 
is the lattice spacing, D is the diffusion coefficient through the solution and ng is the 
concentration of the solution in molecules/em®. At the limiting value of Y», when 
the centres grow together and at the frequency used (50 c/s), mf» is 10. As the 
magnitudes of the two terms in equation (15) are comparable the conductance 1/R 
should therefore show an oscillation with increasing crystal size. It is found, however, 
that the reaction behaves as a resistance and capacitance in parallel and that the 
resistance is virtually constant during the growth (Fig. 10). The explanation of the 
kinetics in terms of deposition at the steps due to dislocations is therefore ruled out. 
Various other reasons also argue against it.” 

The conductances in Fig. 10 have been multiplied by the factor R7/F. If it is 
assumed that the deposition is a normal electrochemical process, they therefore give 
directly the symmetry factor and confirm that the reaction is bimolecular. The 
conductances show that the kinetics are almost the same even after the rate due to the 
d.c. component has passed through the maximum. The reaction in this time region 
is therefore still determined by the area of silver chloride available for the deposition. 
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Investigations of this kind may lead to a clearer understanding of the factors involved 
in the growth of non-passivating deposits. 

rhe area of the silver in contact with the solution is reduced during the growth of 
the silver chloride layer. The variation of the capacitative component can therefore 


Fic. 10. Variation of resistance and capacitative component of electrode impedance 
during growth of AgCl. 
Curve A. Capacity in uF for CR network in |. 
Curve B.  « 25-6/d.c. current a.c. resistance (|| network) 
x (d.c. results only) = $0 InK/én = 2-84. 


be explained only if it is assumed that the potential between the silver chloride and 
the solution can follow the applied alternating voltage. In view of the change in 
mechanism observed it is likely that the process occurs in two stages, one being in 
equilibrium at low overpotentials and in concentrated solutions and leading to a 
charging of the interface, and the second being a normal electrochemical reaction 


step with a symmetry factor of unity. The steps which fit most of the facts are* 


(AgCl, )sol ition ~ = { AgCl, Nattic ’ 


(Ag ). lutic ; > (Ag Nattice . 


It can be seen from Fig. 8 that for the oxidation of plumbous salts the variation 
of B,Ny with overpotential is exponential (equation 11). Since this constant is 
proportional to k® it is of interest to compare the values with the rate of deposition 


in the steady state. This should follow equation (2a) and it follows that 


d logig BNo 3d logy ip (17) 
dy dy . 


Fig. 8 shows that this relation is obeyed. It is also possible to compare the values of 
BN, and i,, i.e. the positions of the lines in Fig. 8, since 


(18) 


V, can be estimated from the quantity of electricity required to cover the electrode 
and is found to be ~3-3 10°/cem?. The area § can therefore be estimated from 
equation (18). For most deposits this is 0-5 cm? per unit apparent area of the electrode. 
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As the surface actually has a roughness factor, only part can grow at any One time and 
new growth centres must be formed to maintain the steady state of deposition. . In 
view of equation (17) the rate of formation of new growth centres is, in this system, 


independent of potential.! 


Potential (En), V 
Fic. 11. Variation of Tafel lines for PbO, deposition with lead and hydroxyl ion 
activity 
Pb(OAc), NaOAc HOAc Pb(CIO,). HCIO, 
IM IM IM 0-5 M 1-0M 
0-1 | l 0:5 0-1 
0-01 l | 0:5 0-01 
I l 0-025 0-1 
0-1 0-1 0-0025 0-1 
0-01 0-01 


Both the plots of log i, and log BN, in Fig. 8 may therefore be regarded as 
Tafel lines and can be treated in the usual way provided it is remembered that the 
second will involve the cube of the potential and concentration dependence. A 
number of Tafel lines for the deposition of «-lead dioxide from acetate solutions and 
for the deposition of /-lead dioxide from perchlorate solutions are shown in Fig. 11, 


plotted against the electrode potential, E,. The rates have been divided by the 


stoichiometric factor dp,2:+d5,- and it is clear that this represents the over-all 
stoichiometry of the reaction. It is of interest that the symmetry factors for the 
deposition of the two modifications of the oxides from these solutions and for the 
deposition of /-lead dioxide from acid nitrate solutions is ~0-38 assuming a two- 
electron transfer. For the deposition of «-lead dioxide from nitrate solutions on the 
other hand it is ~0-25, and for the formation of /-lead dioxide from sulphate 
solutions, ~0-134.! 

he variation of the nucleation rates with overpotential is shown in Fig. 12 for a 
set of oxidations of lead sulphate and for the deposition of lead dioxide from a 
perchlorate solution. It can be seen that over these overpotential intervals equation 
(10) is obeyed. The nucleation rate data for different solutions and over a wider 
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range of electrode potentials may be correlated by assuming a suitable frequency 
factor K in equation (10) and calculating the variation of the surface energy with 


An optimum fit is obtained’ using a value of K which is 10° times the 
theoretical value. This K is the best choice for the nucleation from acetate, nitrate 
and perchlorate solutions both for the formation of «- and /-lead dioxide. The 


potential 


1/Ay 
, 


Variation of nucleation rate with overpotential —0-25 M PbCIO,, 0-1 M 


HCIO, 1-0 M H,SO, 


Potential (En), V 


Fic. 13. Variation in surface energy with electrode potential 
Acetate solution @ Nitrate solution. 


Variation Ol 
-lead dioxide in acid nitrate solutions is shown in Fig. 13. The surface energy 
S a composite quantity, being determined by the potential- 


f the surface energy with potential EF, of «-lead dioxide in acetate and of 


which is measured 
dependent energies between the lead dioxide and solution and the substrate and 
solution and the constant energy between the substrate and the lead dioxide. The 


order of magnitude is therefore reasonable and it is of interest that the electrocapillary 
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maximum of /-lead dioxide has been reported to be at ~1-8 V6’ The values of 
the surface energy deduced in perchlorate solutions are the same as those in nitrate 
solutions and it appears that these ions are not adsorbed on the lead dioxide or 
substrate. The much larger values in acetate solutions can only be explained by the 
adsorption of acetate ions on the platinum substrate.1 
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DISCUSSION 


E. LARGE: Es ist verdienstvoll, wenn die methodischen Fehlergrenzen von Potentiostaten 
geklart und so weit wie méglich behoben werden, und wenn man sich dabei auch iiber die Grenzen 
der Leistungsfahigkeit dieses wichtigen Verfahrens klar wird. Gliicklicherweise kann man interes- 
sante Aufschliisse iiber die Natur der Elektrodenreaktionen manchmal auch schon dann bekommen, 
wenn Elektroden intermittiertgalvanostatisch mit Stromimpulsen und dazwischenliegenden strom- 
losen Pausen belastet werden, die wesentlich langer, 1 bis mehrere Sekunden lang, dauern. 

M. FLEISCHMANN: The charging of the double layer on changing the overpotential is completed 
within 10~° s in our potentiostats. The minimum time interval which we have used in examining 
the growth processes is between 10-* and 10-* s. The charging process can therefore be neglected. 

H. FiscHer: Darf ich Sie bitten den Zusammenhang zwischen Null-Ladungspotential und 
Keimbildunggeschwindigkeitkonstante noch naher zu erlautern da das Null-Ladungspotential eine 
Grosse von besonderer Bedeutung sein diirfte. 

M. FLEISCHMANN: The nucleation rate constant is given by an equation of the form A K 
exp (—ko*/n*).o is the surface free energy of the nucleus and this will therefore vary with the 


electrode potential. o is not, however, determined only by the variation with potential of the surface 


energy of the phase being deposited as it also contains a term due to the constant surface energy 
between the deposited phase and the substrate and a term which varies with potential, due to the 
surface energy between the substrate and solution. It is clear from the equation that the nucleation 
constant, at constant over potential, will vary rapidly with electrode potential, particularly when the 
deposition is carried out far from the electro-capillary maximum of one of the solid phases. If the 
constant K which we have assumed is found to apply to other systems as well, it should be possible 
to predict the values of A from a knowledge of electrocapillary data. 

P. VAN RYSSELBERGHE: Dr. Fleischmann calls his formula for B an expression of Tafel’s law and 
yet he puts in the exponent the total electrode potential (thus multiplied by «) instead of the over- 
potential. At the same time the formula contains factors corresponding to the activities of the 
reacting species. This introduces an arbitrary dual dependence on composition. This criticism also 
applies to many theoretical treatments of electrode kinetics in the literature. 

M. FLEISCHMANN: A formula for an electrochemical rate constant will always be to a certain 
extent arbitrary. It contains single-ion activities and therefore concealed liquid-junction potentials. 
rhe separating of the electrical term from the electrochemical free energy is also an arbitrary step in 
the argument and the validity of the separation in the interfacial region can be questioned. We are, 
however, concerned with differences in potential even if we compare results for different solutions 
at a fixed potential. Provided that the symmetry factor « does not vary with ¢, i.e. provided the 
system shows a Tafel line, it does not matter therefore what potential of reference we choose. 

r. P. Hoar: Surely ¢ in Fleischmann’s equation contains a large “single-potential” term as 
well as the minor junction potentials to which he refers? In the kinetic equation containing activities 
of reactants, do not these, in effect, include this potential? And is it not wrong, in any case, to include 


it after the transfer coefficient ? 
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Deckschicht entsprechen und die vom Kationentransport durch sehr hohe Felder beherrscht sind. 
Bei Feststellung eines Stromunterbruchs wurden diese Beobachtungen durch Aufnahme der Strom- 
Zeit-Charakteristik erganzt, welche durch sehr rasche Verminderung der Spannung auf tiefere Werte 
erhalten wurde. Einige Anomalien, sowie die gelegentlich festgestellte pl6tzliche Umkehr des Stromes 
bei steigender Ueberspannung, werden ebenfalls diskutiert. Der Einfluss verschiedener Faktoren 
(Konzentration, Riihrung, plétzliche Aenderung der Ueberspannung, Anwesenheit von Zinkat, 


Sulfat usw.) ist auch beriicksichtigt worden. 
INTRODUCTION 
FROM a study of the electrochemical behaviour of zinc using constant current methods, 


which has already been reported,' it became evident that for a fuller understanding of 
the electrode processes an investigation at constant overvoltage was necessary. This 
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is important in the case of zinc, as there is a sudden passivation jump in potential, 
as large as 3-4 V, because of which the intermediate overvoltage ranges remain 
inaccessible at any current density used. Constant overvoltage measurements, 
on the other hand, provide an excellent means to examine all the reactions, slow or 
fast, stable or unstable, to their completion, over a wide range of rates. Since the 
rate-constants controlling electrochemical reactions are chiefly potential-dependent, 
they can be kept constant during study by this procedure. Current/time curves can 
also then be analysed.* A preliminary study by this method has therefore been made 
in order to obtain an insight into the behaviour between the active and passive states 
of zinc. 


EXPERIMENTAI 
Polarizing and measuring circuit 
\ block diagram of the circuit used to apply and control constant overvoltages* 
is shown in Fig. 1. The electronic components consisted of: 
High gain regulator. Due to the difficulty of getting stable d.c. amplification of 
10° times, a modulated carrier wave amplifier, using phase-sensitive demodulation, 
was employed. It had a bridged output stage with two valve systems, one above and 
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one below the earth potential, and consequently regulated both positive and negative 
currents. 

Push-pull discrimination was greater than 10,000 : 1 and consequently voltages 
could be accurately superimposed. An additional oscilloscope monitor was used to 
ensure that the feedback loop was unconditionally stable under all working conditions 
and ranges, and current/time transients were measured either by a shunted 
microammeter or by an oscilloscope. 


Cell and solutions 

A small cell, with anode and cathode compartments separated by a fine 
sintered glass disk, was used. Arrangements were also made to stir the solutions by 
bubbling hydrogen through the cell, when required. 


Reference electrode 

The Hg/HgO/KOH system was used as reference electrode, the actual construction 
of which was such as to avoid any external bridge while at the same time incorporating 
a Luggin capillary as described in a previous paper.’ An effort was made to avoid 
all liquid-junction potentials by using the same concentration of KOH in the reference 
electrode as in the experimental cell, but it was found that in the case of Hg/HgO/KOH 
(0-01-0-1 N) oscillations were set up. The reason for this is not clear, but on measur- 
ing the resistances, under the actual cell conditions, it was found that it was about 
3 kQ for normal, 16 k{22 for decinormal and more than 100 kQ for centinormal 
reference electrodes. This could have caused additional phase shifts at the input of 
the regulator and the normal reference electrode was therefore used with all the 


solutions. 


Blank test 

An estimate was made to find out the change in the concentration of 0-01 N KOH 
solution in the cell due to the use of a normal reference electrode during the course of 
an average experiment. It was found that the concentration of the cell solution did 
not increase by more than | per cent, which was considered negligible for our 


measurements. 


Technique 
Preliminary measurements in normal solutions showed the form of the £// curves, 
which indicated the necessity of increasing the voltage stepwise, since large currents 


temporarily flowed at each increase. Steps of 0-1 V were, therefore, arbitrarily chosen 


for most of the experiments and were taken after | min, the current being measured 
after 45 s. The same procedure was adopted and £// curves were obtained for 
KOH solutions both with and without ZnO or stirring. On reaching various poten- 
tials, and after maintaining each potential for 5 min, the voltage was dropped to other 
fixed values and the current/time transients taken. 

All solutions except 6 N KOH were boiled just before use for 5 min and then 
cooled in closed bottles to remove dissolved oxygen, which might have led to 
complications. 

The preliminary experiments showed that some scatter in the results could be 
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caused by variations between different zinc electrodes, even though taken from the 


same sheet. Later, therefore, various groups of experiments were carried out using 
one and the same electrode, which was polished and coated off, as previously described, 


between successive experiments. 
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Fic. 2. E/I curves for Zn 
6 N KOH stirred @ ©N KOH unstirred 
6 N KOH stirred saturated ZnO 
6 N KOH unstirred saturated ZnO 


It was decided to make a much more detailed study of the behaviour of zinc in 
0-01 N KOH solution for the following reasons: 

(a) It is possible to use any voltage steps in 0-01 N KOH since the rate of reaction 
becomes limited by the diffusion of OH™ ions. 

(b) Since zinc oxide is not so soluble in this solution the electrode layers tend 
to behave as barrier layers thereby permitting measurements of the rate of growth, 
without the attendant complications of significant chemical dissolution. It is believed 
that in more concentrated solutions the measured currents are primarily dependent, 
not on layer growth, but on precipitation and dissolution phenomena. 

(c) In such dilute solutions the active state of zinc is almost absent and therefore 
the initial part of the anodic behaviour is somewhat simplified, e.g. no black layers 
are formed but under all conditions only thin transparent layers are obtained. 

(d) The maximum current changes involved in any study in such dilute solutions 
are well within the working capacity of the apparatus. 

In the case of 0-01 N KOH solutions additional experiments were therefore used 


to measure and clarify various aspects. 


RESULTS 
For convenience and quick comparison all results are shown graphically in Figs. 
2 to 10. The E// curves in 6 N, N, 0:1 N, and 0-01 N solutions, both under the 
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Fic. 3. E/i curves for Zn 
0-1 N KOH stirred V 0-1 N KOH stirred ZnO 
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conditions of stirring and non-stirring and the presence and absence of zincate ions, 
are shown in Figs. 2, 4, 3 and 5 respectively. As already mentioned, these curves 
were obtained by increasing the voltage in steps of 0-1 V each min and noting the 


current 45 s after each increase. But, certain additional data, in which the potential 


Fic. 5. F/I curves for Zn 
0-01 N KOH stirred A 0:01 N KOH unstirred 


4. 0-01 N KOH stirred ZnO 
4 0-01 N KOH unstirred ZnO 


was raised in 25 mV steps, were used, as justified and explained later, to get a more 
accurate plot of the curves in the voltage range —1-5 to —0-6 V (see Figs. 8 and 8a). 
Additional results were obtained in 0-01 N solutions by raising the potential of 
the electrodes, in steps of 0-1 V after every minute, to 1-8, 1-0, 0-5 and 0-0 V respec- 
tively, leaving them at those potentials for 5 min and then suddenly dropping the 
voltages to various values. The equilibrium rates were also obtained by raising the 
tial in one step from 1-3 V to various values and then noting the currents 

30 min. These data are shown in Fig. 6. 
Since it is not possible to show all these E// curves in one plate on a linear scale, 


a comprehensive plot on a logarithmic scale is given in Fig. 7 for all the above 


solutions, concentrations and conditions. Fig. 8 shows a similar logarithmic plot 
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for stirred solutions, in which the potentials were raised in steps of 25 mV after | 
min at each stage, the currents being measured after 45 s. 

Figs. 9 and 10 show current/time curves in 0-1 N and N solutions, obtained on 
dropping the voltage from 1-8 to0 V. All the potentials mentioned here are as usual, 


a — —_ — 


| 
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0 5 10 5 20 
vs Hg/HgO/N KOH 
Fic. 6. E/I curves for Zn 
0-01 N KOH 
E raised in one step, / read after 30 min 
A E dropped from + 1-8 V 
E dropped from +1:0V 
with reference to the Hg/HgO/KOH electrode. The points shown on all the graphs 
are only a fraction of the total points obtained, and serve merely to identify the 


various lines. 


Effect of stirring 


The differences in the currents in stirred and unstirred solutions are seen to 


go through a maximum with increasing concentration if the curves in Figs. 2, 3, 4 
and 5 are compared. This can be visualized in terms of the following argument: 

(1) Rate of attack of the electrode increases more rapidly than the limiting current 

as the concentration is increased. This leads to a factor which tends to 


increase the differences between stirred and unstirred solutions as the concen- 


tration increases. 
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2) However, convection due to density differences also increases with the rate of 
attack and this tends to decrease the differences in stirred and unstirred 
solutions with increasing concentration. 











Fic. 7. Solutions stirred 

6 N KOH V 0-1 N KOH ZnO 
© 6N KOH ZnO 0:01 N KOH 

N KOH 4 0:01 N KOH ZnO 
& N KOH ZnO 

0-1 N KOH 

Solutions unstirred 

4 0-01 N KOH 


The net result of the simultaneous variations in the above two effects can be 
expected to lead to a maximum in the differences between stirred and unstirred 
solutions. In order to avoid these complications, it is essential to compare the results 
only in stirred solutions. 

DISCUSSION 
Concentrated solutions 

Comparison of Figs. 7 and 8 shows that in 6 N and N KOH solutions under all 
conditions, and in 0-1 N solution under certain conditions, the current densities at 
each voltage are virtually independent of the time taken to reach that particular 
potential. Furthermore, the current densities taken after 45 s. when the voltage is 
raised in 0-1 V steps are very close to the steady values finally obtained when the 


potentials are dropped to those values from higher potentialsas shown in Figs.9 and 10. 
[his justifies the use of data taken at 25 mV steps to construct the details of 


the initial active portions of the graphs in Figs. 2, 3 and 4, and provides a basis 
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Fic. 8(a) E// curves for Zn in 0-1 N KOH ZnO 


(expanded in linear scale from Fig. 8) 
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for further discussion of the E// curves apparently determined under arbitrary 


proced ures. 


{ctive dissolution 

In all solutions of concentration above 0-1 N, the electrode first shows an initial 
active region in which the current increases rapidly with voltage as it is made more 
positive from about —1-3 V. In this region zinc actively goes into solution as zincate 
ions. The data show that there are only small differences between KOH and KOH 
saturated with ZnO in 6 N and N solutions. Consequently saturated zincate solutions 
can still actively dissolve zinc, ZnO and Zn(OH), being presumably precipitated in 
the bulk of the solution later on. This is in agreement with our previous results and 
those of Dirkse®’. As far as the electrode surface is concerned, not much precipitation 
takes place in the ascending portion of the £// curves. It seems therefore, that the 
zincate ions are relatively stable under supersaturation conditions. 

The rate of anodic dissolution, however, does not continue to increase with 
increasing voltage, but soon reaches a maximum value. Although this maximum 
rate increases markedly with increasing concentration yet it is only a fraction of the 
limiting rate of OH™~ ion diffusion through the solution even in 6 N solutions. In 
this maximum rate region the electrode becomes coated with a visible grey deposit. 
In 0-1 N KOH saturated with ZnO, marked oscillations of amplitude, 0-5 mA/cm*, 
and periodicity, 0-6 c/s, are set up in this voltage region. On increasing the voltage 
in successive steps in this current-plateau region, current/time transients are obtained, 
the rate being initially high and then dropping to the steady value. It may therefore 
be presumed that they are due to a film thickening process. 


Pseudo-passit ation 

\t a certain voltage the current suddenly decreases, the length of the current 
plateau being dependent on the concentration of the solution and being completely 
absent in 0-01 N solution. In all solutions, marked oscillations of the current are 
observed in a narrow potential interval on the descending portion of the E// curves. 
[hese oscillations can only be explained by assuming that either the electrode has 
two surface layer states in which it can actively go into solution, the formation of 
either state retarding the rate of formation of the other, or that the OH~ concentration 
is repeatedly depleted and replenished at the electrode surface. It is possible that 
one of the states is zinc and the othet a soluble zinc oxide, the maximum rate in the 
current plateau region, depending not on the OH™~ diffusion, but on the maximum 
rate of dissolution of the soluble oxide present on the surface. The factors affecting 
this rate of dissolution are, however, not yet quite clear. An examination of E// 
curves in Figs. 2, 3, 4 and 5 suggests that the rate of dissolution increases markedly 
with OH~ concentration and would appear to be connected with this in some manner. 
But since the solubility of ZnO in KOH increases with concentration,’ the zincate 


equilibrium having some form of equation such as ZnO + H,O + 20H-= 
Zn(OH),°-, it would be expected that the percentage differences in maximum rates 
between KOH solutions and KOH solutions saturated with ZnO would increase 
with increasing concentration. For example, if it is assumed that the effect of zincate 
ions is merely to reduce the free OH~, which is the main controlling factor, then the 
differences between solutions with and without zincate should be negligible in 0-01 N 
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and 0-1 N solutions and greatest in 6 N solutions. However, experimentally the 
greatest differences are found in 0-1 N solutions while in 0-01 N there are none and 
in 6 N they are much less than expected. This shows that although OH~ tends to 
increase the rates, yet the zincate ions exert a marked but variable influence of their 
own and thereby complicate the behaviour. For example, in 0-1 N solutions the 
zincate ions retard some part of the dissolution process. So, it seems that there are 
at least two reactions in different parts of the curves. One of these can be accelerated 


nd the other retarded by zincate ions under certain conditions. This behaviour of 


zincate ions appears to be connected with the varying degree of its preferential 
1 
i 


adsorption in different potential regions and concentrations. 

On increasing the voltage from about —1-1 to —1-0 V and taking the transients, 
the current is first seen to drop to very low values and then rapidly increases with 
time to the equilibrium values shown. The electrode potential at this stage may be 


taken to have increased sufficiently to enable the precipitation and formation of a 
new oxide phase, which seems to be relatively less soluble, thereby decreasing the 
rate suddenly. This insoluble oxide may, however, be converted gradually to the 
soluble form at the oxide/solution interface and the dissolution rate therefore in- 
creases again with time till it attains the equilibrium values shown. The surface layer 
structure in this region appears to be different from the one in the active portion and 
the electrode is covered by an insoluble oxide, the outer surface of which is 
converted into the soluble variety. This picture is similar to that suggested by Huber? 
and is further supported by our results in 0-1 N saturated solutions, for which the 
steady currents in this “passive’’ region become negative again (see Fig. 8)—showing 
that under these conditions, hydrogen evolution or zine deposition are possible on 
‘dilute solutions”. 


the coherent oxide layers. This is further discussed under 
On further increasing the voltage, in all solutions current/time transients are 
obtained (not shown) in which the rates are initially high and then decrease with 
time to equilibrium values showing that in this region, the thickness of the oxide 
layer increases with voltage. However, in 0-1 N solutions the steady currents even- 
tually become negative for a short voltage region. When the potential is increased 
further, the E/7 curves show various complexities. It is not certain how far these 
minor complications are due to the small deviations of the measured currents from 
the true steady currents. The basic behaviour in all solutions is however similar, the 
rate of dissolution remaining relatively constant over a considerable voltage range. 
It would appear that the behaviour of the electrode in this potential region is governed 
by a fixed rate of dissolution of the oxide in the electrolyte, the potential increments 
merely increasing the thickness of the layer so as to maintain the field strength 
required to continue the necessary cation transport, by high field conduction®:*:* for 
the fixed rate of dissolution. 
he fact that the behaviour of the electrode in this “‘passive’’ region is controlled 
by high field conduction in conjunction with a fixed rate of dissolution is confirmed 
by the transients shown in Figs. 9 and 10. It is seen that on dropping the voltage from 
|-8 to 0 V the current cuts off in every case. Initial small negative currents are 
probably due to the discharge of space charges in the oxide layers.*:'°:"" Even though 
the voltage across the layer is only halved, the current initially becomes zero. This 
can be explained only by assuming that a decrease of the field strength reduces the 
lowering of the energy barrier between interstitial diffusion positions sufficiently to 
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prevent cation transport at this temperature. As the layer dissolves, the field strength 
again increases and the rate approaches its steady value. 

It must however be pointed out that the position is not simple, for the current 
time transients, particularly in concentrated solutions, (Fig. 10), show marked maxima 
which indicate that the surface layers temporarily become more soluble, and the 
currents then fall off. It could be suggested that this might be due to the ageing of the 
surface oxides which become less soluble with time. But this explanation does not 
seem to be valid in these cases as the layers had already been in the solution for about 
30-40 min when these maxima are observed. In 6 N KOH the maximum current on 
dropping the potential is even higher than the current at the same potential while 
going up the potential range stepwise. This also shows that the dissolution is not a 


simple process. 


Oxygen evolution 

Beyond about 1-5 V oxygen evolution becomes the predominant reaction, the 
current density depending on the solution but steeply rising in all cases and under all 
conditions. Generally speaking the currents are higher and rise more steeply for 
stirred solutions and for solutions without zincate than for unstirred solutions or 


solutions saturated with zincate. 


DILUTE SOLUTIONS 


In 0-1 N KOH saturated with ZnO and in all 0-01 N solutions the £// plots are 
markedly dependent on the time taken to reach various potentials and therefore the 
currents after 45 s at any potential cannot be taken as the equilibrium rates. This 
fact can be seen by comparing the Figs. 7 and 8. It was found that in order to obtain 
true equilibrium rates it was necessary to maintain the potential fixed at each 0-1 V 
step for at least 30 min. Such a procedure can only be justified and adopted if fresh 
electrodes are used and separate experiments made at each 0-1 V step, for pronounced 


ageing effects may be observed if the surface layers are kept in the electrolyte for long 


periods (see below). 

An alternative procedure found suitable was first to raise the potentials sufficiently 
and then drop them to lower values. This was based on the inference that the layer 
thickness increases with voltage, since, when the voltage is dropped, the current first 
cuts off and then gradually increases, presumably till the equilibrium thickness and 
rates are attained. This method may therefore be used to construct the equilibrium 
E/I curves. The data so obtained are shown in Fig. 6 and curves are given for voltage 
drops from -+-1-8 and +-1-0 V to various lower values. These differ from each other 
only in a narrow region. If the voltage is dropped from +-0°5 or from 0 V to values 
between these potentials and —1-3 V, the currents obtained after } hour lie between 
the curves marked. The only difference between these final rates lies in the age of 
the oxide layer and it is evident that in the second E£// plateau region, determined by 
the rate of zincate ion formation, the age of the oxide affects the rate of 
dissolution. 

The basic behaviour of the equilibrium curves obtained by both these methods 
is similar. Oxide begins to form above —1-3 V as can be seen from current/time 
transients, and the layer continues to thicken with increasing voltage. At potentials 
negative to —0-7 V (Fig. 6), the final rate on the completed oxide deposits is negative 
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and remains constant for a considerable voltage interval. This may be explained by 
assuming that the oxide/solution interface potential is constant thereby maintaining 
a constant rate of hydrogen evolution. It appears that the fixed rate of attack and 
zincate formation determines the field strength necessary to maintain a constant 
current. The thickness of the deposit should therefore be proportional to the applied 
voltage. Preliminary measurements of the quantity of the oxide on the surface 
confirm this 

rhe constancy of the field strength automatically fixes the magnitude of the charge 
on the solution side of the electrolytic condenser, consisting of OH~ ions. This, in 
turn, keeps the Helmholtz potential, on the oxide/solution interface, constant. Thus, 
the reason for a constant hydrogen evolution rate may easily be seen. For very thin 
films, however, the rate of H, evolution increases rapidly. The reason for this is not 
clear but it is possible that at very negative potentials there may be a repulsion be- 
tween zinc and OH~ ions which becomes effective through thin films, thereby making 
the Helmholtz potential less positive and increasing the rate of hydrogen evolution. 
This view agrees with Antropov’s theory of ¢ potentials. 

his possibility of discharge of hydrogen on ZnO indicates the difficulty of accept- 
ing the coulometric estimates of oxide thickness, as obtained by some workers. Our 
experiments on the reduction of oxide layers, also show that the rate of hydrogen 
evolution is often comparable to the electrochemical reduction of ZnO. Similarly, it 
may also be foreseen that zinc from zincate solutions could be deposited on the oxide 
layers, and that these deposits would be of poor quality. This agrees very well with 
our observations and discussion in the previous papers.':'* 

\s the potential is further made more positive to —0-7 V there is a sharp transition 
from the negative to a positive current plateau (Fig. 6). This shows that when the 
oxide thickness exceeds a certain value the transition probability of the electrons is 
so reduced that H, evolution ceases, thereby reversing the currents. The current/time 
integrals indicate that the layers at this point are roughly 200 A thick. It is therefore 
likely that in the negative current plateau, where layers are thinner, electron-transfer 
occurs by way of “tunnel effect” 

In the positive current plateau region between —0-6 and +-1-0 V, the reaction on 
the oxide/solution interface appears to be zincate formation. The field strength must 
therefore again remain constant to maintain the required cation transfer. But, in this 
case, as distinct from the case of Ta and Al, the electrolytic condenser does not 
indefinitely increase in thickness. On the other hand oxygen evolution starts at 
about 1-0 V, leading to a third current plateau region in which oxygen evolution 
remains constant with increasing potential. The reason for such an early oxygen 


evolution may be that a large space-charge is set up in zinc oxide. This could lead to 


a rapid alteration of the Helmholtz potential with increasing film-thickness and 


thereby enable oxygen evolution. This view is supported by the fact that the relatively 
thicker layers of ZnO are often found, at this stage, to be black and therefore contain 
a large quantity of interstitial zinc ions.” 

Finally, on increasing the voltage, the current is once again found to rise suddenly 
and sharply. This corresponds with vigorous oxygen evolution but the mechanism 
of this change is not yet clear. Before this final rapid increase in current, a constant 
rate of oxygen evolution, similar to that observed in 0-01 N solutions, is found also 
in 0-1 N solutions. But, in more concentrated solutions only a single plateau is 
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observed, the over-all current initially decreasing with increasing voltage, when oxygen 
evolution sets in. 

If the 25 mV potential steps are used to get a more detailed plot in the region 

1-3 to —-0°8 V in 0-1 N KOH saturated with ZnO, a negative current can be 
observed (Fig. 8) after the active portions of the E// curves, while in more concentrated 
solutions a positive current is observed in this region: over a short voltage interval 
and with increasing voltage the currents rise to a more positive constant value. This 
suggests that probably in all solutions and particularly in dilute solutions there may 
be hydrogen evolution in this post-active region, but as the actual currents measured 
are merely the differences between hydrogen evolution and zincate formation rates, 
the observed signs are sometimes positive and sometimes negative depending on the 
potential steps, the concentration of the solution and the procedure of measurement. 
rhe increasing positive rate after the active region is therefore to be attributed to the 
gradual cessation of electron transport caused by thickening of the films. 

The idea of superposition of ‘mixed’ currents in which some points act as anode 
and some as cathode on one and the same electrode, thereby producing both anodic 
and cathodic currents to different degrees, is well known and has already been 
postulated by many authors including Laidler, Glasstone and Eyring’’, Uhlig™, 
Stern, Antropov"® etc. Moreover, if the E// plot for zinc in 0-1 N KOH, saturated 
with ZnO, as shown in Fig. 8, is redrawn on a larger and non-logarithmic scale, it 
will be seen (Fig. 8a) that the magnitude of the negative current through zine oxide 
is really very small, only about 30 wA, which can be easily accounted for if under 
the above conditions the electron flow slightly predominates over cation transport. 
It may be recalled that Gilbert'’, Evans'* and others have shown that semi-conducting 
zinc oxide layers can suddenly become anodic or cathodic even when dipped in 
water, by merely a change of temperature. 

An interesting phenomenon is observed in unstirred 0-01 N solutions in the oxygen 
evolution region (Fig. 7). With increasing voltage beyond 2-0 V, the current rises 


to values above those in stirred solutions. On suddenly dropping the voltageto 0 V the 
current drops to about 1-4mA, w hich is about 10? times larger than the corresponding 


current in stirred solutions. This breakdown of the passivating films in unstirred 
solutions must be due to the relative increase of zincate ion concentration, with 
respect to OH~, when OH ions are removed at a rate of the order of the limiting 
rate of diffusion. Similar film breakdowns were also observed at lower potentials by 
the addition of SO,?- ions. This strong autocatalytic effect of the zincate ions is in 
agreement with our previous observations on the steady rates at lower potentials 
and also conforms to the theory of strong adsorption of anions at potentials > the 
null potential. 
CONCLUSIONS 

These potentiostatic observations fully explain and account for the previous 
results obtained under constant current conditions. The main difference is that the 
constant current methods only reveal two stages in the polarization of zinc, i.e. either 
active or passive, but the E// curves obtained by the constant potential method clearly 
show that there are various intermediate stages which may be jumped over, if a 
constant current is enforced while going from active to passive state, but which must 
be passed when going back from the passive to the active region as this involves the 
dissolution and consequent thinning of the surface layers. This accounts for the fact 
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that electrodes were not found to become active immediately on reducing the current 
density, after passivation had once been achieved. 

The point where the current starts to fall in the active region of the E// curves 
may be taken to correspond to the stage of sudden passivation and consequent 
potential jump to a much higher but variable voltage, required for the appropriate 
rate of oxygen evolution, under the conditions, of enforced constant current. 

lhe lengths of the maximum current plateau obtained in the E// curves indicate 


that a certain thickness of the surface layers is necessary before the current starts to 
drop. This is analogous to the fact that a minimum duration of polarization at any 


fixed current density was necessary to passivate the electrode. Also, if a current 
greater than the maximum rate is applied, the electrode would not pass through any 
active portion at all, but would immediately jump on to oxygen evolution. 

rhe indefinite rest potential of zinc electrodes in dilute solutions is explained by 
the fact that hydrogen evolution is possible on the coherent oxide films. This enables 
the open-circuit potential to set itself to values at which the zine corrosion rate in 
the solution is equal to the rate of hydrogen evolution. The apparent arrests obtained 
in the decay curves and on sudden cathodic polarization of passive electrodes are 


also readily explained in this mannet. 


icknowledzement—Sincere thanks are due to Prof. W. F. K. Wynne-Jones for his encouragement 
and very helpful suggestions 
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PROTECTION DE L’URANIUM PAR NICKELAGE 
ELECTROLYTIQUE ET DIFFUSION* 


G. CHAUVIN, H. Cortiou et J. Hur! 
Département de Metallurgie et de Chimie Appliquée, Commissariat a Energie Atomique 
Centre d’Etudes Nucléaires de Saclay, Boite Postale No. 2, France 


Résumé—Pour éviter tant la corrosion par l'eau lourde en eas de rupture de gaine que la diffusion 
prohibitive U—Al, les auteurs mettent en évidence une possibilité nouvelle de protection de uranium 
par des dép6ts trés adhérents de nickel électrolytique. 

L’adheérence est telle que, apres des traitements a haute température et sous vide, ces dépéts 
donnent lieu a une bonne diffusion intermétallique U-—Ni. 

Bien que la qualité des zones de diffusion semble dépendre de la nature du bain de nickelage, il 
est possible d’obtenir des résultats satisfaisants avec des bains exempts de poisons nucléaires; avec 
les bains usuels (BO,H, 20 a 40 g/l.) les dép6ts sont en effet contaminés par 400 a 500 p.p.m. de 
bore. 

Parmi les composés intermétalliques résultant de la diffusion, le plus riche en nickel: UNI; 


serait également le plus dur et le plus fragile. 


Abstract—The production of electrodeposits of nickel on uranium, suitable for forming a barrier 
between uranium and aluminium under conditions of thermal diffusion, is described, and the dif- 
fusion between the nickel layer and the basis uranium is investigated. The best diffusion zones 
between nickel and uranium are obtained with nickel deposited from a bath free from boric acid, 
which avoids the production of the 400-500 p.p.m. of boron found in deposits from conventional 


baths. 


Zusammenfassung—Um sowohl eine allfallige Korrosion durch schweres Wasser wie auch die 
unzulassige U-Al Diffusion zu verhindern ist eine neue Methode zum Schutz von Uran durch 
sehr gut haftende elektrolytische Nickel-Niederschlage entwickelt worden. Die Haftfestgikeit ist so 
gross, dass auch nach Behandlung bei hoher Temperatur unter Vakuum die Uberziige eine gute 
intermetallische U—Ni Diffusion gewahrleisten. 

Bei Beniitzung der tblichen Vernickelungsbader, die 20 bis 40 g/l. H,BO, enthalten, ist der 
Niederschlag mit 0,05°, Bor verunreinigt, was fiir die Verwendung des Urans in Reaktoren unzu- 
lassig ist. Obschon die Qualitat der Diffusionszonen von der Art des Vernickelungsbades abzu- 
hangen scheint, ist es méglich mit borfreien Badern befriedigende Resultate zu erhalten. 

Von den intermetallischen Verbindungen, die bei der Diffusion entstehen, dirfte die nickelreichste 


(UNi;,) zugleich auch die harteste und die sprédeste sein. 


INTRODUCTION 


ETANT donne sa grande affinité pour l’oxygéne, l’uranium s’oxyde rapidement, tant 


a l’air qu’en milieu aqueux. Les depdéts électrolytiques sur ce métal s’intégrent donc 


dans un but trés general de protection: 

(a) Contre la corrosion, par voie séche, des éprouvettes de fluage et d’extenso- 
métrie notamment. Ces deux essais mécaniques s’effectuent 4 haute tempéra- 
ture. En conséquence, on doit, pour éviter la corrosion, opérer soit sous 
atmosphere d’argon purifié (il en résulte un prix de revient prohibitif des 
essais), soit sous vide (ce qui impose l’emploi d’installations complexes et 


coateuses). 


Présente a la 10e reunion de CITCE, Amsterdam, September 1958. 
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Contre la corrosion par voie aqueuse dans les réacteurs nucléaires. La 
présente étude est plus particuli¢érement orientée vers cette résolution. En 
effet, il s’agit non seulement de protéger le combustible ‘‘uranium”’ de la 
corrosion par l’eau lourde de refroidissement dans le cas d’une rupture de 
gaine (Al ou Zr) mais encore de créer, par une couche intermédiaire, une 
barriére a la diffusion U—Al,' aluminium (la gaine) ayant a l’état solide une 
pénétration beaucoup trop importante dans uranium. 

Le probleme de la protection de ’uranium pour preévenir les dangers d’une rupture 
de gaine (passage des produits de fission dans le circuit de l'eau lourde de refroi- 
dissement, par exemple) est assez général. Les recherches en ce sens ont deja fait 
appel a un trés grand nombre de techniques et notamment aux dépdts par vaporisation 
sous vide, décomposition thermique, réduction, cémentation,”.’ étudiés pour parer a 
une rupture de gaine des réacteurs de Hanford (U.S.A.). Cet incident a généralement 
pour origine une corrosion de l’aluminium par piqfres qui permet, par penetration 
de l’eau lourde, une corrosion trés rapide de ’uranium avec pour consequence une 
rupture prématurée de la gaine. 

On a également eu recours aux dépdts obtenus par immersion dans les meétaux 


fondus ou dans des systémes contenant le métal a déposer a l’état de suspension ou 


sous forme d’eutectique.*.°.® 

On note aussi des essais de nickelage chimique par le procédé Kanigen,‘ de 
couplage mécanique avec un grand nombre de metaux-barriéres.* 

Ces nombreux essais n’ont pas toujours fourni des résultats satisfaisants. Les 
dépéts électrolytiques semblent plus prometteurs®-1°." et c’est avec cette technique 


qu’ont ete entrepris hos presents travaux. 


QUALITES REQUISES PAR UNE COUCHE INTERMEDIAIRI 
Le rdle de cette couche métallique intermédiaire est donc de deux ordres: 

Eviter la diffusion directe U—Al qui est prohibitive. 

Assurer la protection de uranium contre la corrosion par l’eau de refroidisse- 
ment (température <100°C) en cas de rupture de gaine. 

A cet égard, une couche intermédiaire idéale requiert le concours d’un certain 

nombre de proprietes: 

Faible section de capture neutronique. 

Absence de porosite. 

Bonne résistance a la corrosion dans l’eau a 100°C. 

Excellente adhérence pour assurer, par diffusion solide, une bonne liaison 

métallurgique a uranium. Les cinétiques de diffusion doivent étre lentes et les 

zOnes de diffusion suffisamment ductiles pour supporter sans incident l’operation 
ulterieure de gainage, donc comporter le moins possible de composés 
définis. 

Une telle couche idéale pourrait assurer une protection primaire. Neéanmoins 
une couche de qualité moindre conserve une valeur de protection secondaire en 
permettant, par sa mise en solution dans l’eau de refroidissement par exemple, la 
détection d’une rupture de gaine. Cette rupture peut devenir catastrophique et 
nécessiter un démontage partiel du réacteur si uranium n’est pas protégé, d’ou 
l’intéerét de disposer d’un certain temps pour extraire, sans perturber le fonctionnement 
du réacteur, le barreau d’uranium revétu de la gaine défectueuse. 
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Choix du nickel 
Métal dont la galvanoplastie est maintenant bien connue, le nickel répond d’une 
maniére assez satisfaisante aux qualités exprimées ci-dessus; en particulier: 
Sa section de capture de neutrons est relativement faible. 
La résistance a la corrosion de l’uranium nickelé semble convenable, aussi 
bien dans l’eau a 100°C?-4 que dans l’air a 1° d’humidité et a la méme température.!° 
Par contre la nature de la liaison métallique U-—Ni peut étre objectée: le 
diagramme d’équilibre révéle en effet l’existence de sept composés intermétalliques 

(Fig. 8). 

Néanmoins ce métal conserve suffisamment d’intérét pour avoir déja été utilisé 
dans certains réacteurs comme couche intermediaire entre uranium et la gaine 
d’aluminium. Il semble méme qu’on ait pensé a un gainage par des tubes de nickel’ 
pour le réeacteur a neutrons rapides de argonne (U.S.A.). 


NICKELAGEI 


* utilisé le bain de nickelage classique de 


Nous avons, au début de notre étude,! 
Watts, dans les conditions suivantes: 


NiSO,.7H,O 
NiCl,.6H,O 
H.BO. 
pH 
Temperature 
Densité de courant 
cathodique 3 A/dm? 
Anode nickel 
Cathode tige cylindrique d’uranium reli¢e a un vibromixeur (50 p.p.s.). 


Initialement, nous opérions avec des cathodes stationnaires et obtenions des 
dépéts piqués. L’aspect macrographique de ce defaut est représenté sur la Fig. 1: 
les piqires proprement dites (points noirs) semblent traduire une retention impor- 
tante de hydrogéne si on en juge par les plages blanches (€cran a la déposition du 
nickel) trés larges puis trés effilées qui correspondent a son dégagement. 

Les dépéts devant étre, pour répondre a l’imperatif de résistance a la corrosion, 
exempts de discontinuités et d’une épaisseur aussi uniforme que possible, nous avons 
remédié 4 cet inconvenient par l’addition habituelle d’eau oxygénée. Outre son 
action dépolarisante, on sait que l’eau oxygénée contribue efficacement a la disparition 
des piqdres."* 

Toutefois, elle accroit trés sensiblement les tensions internes du dépdt™ et on peut 
craindre une fissuration au cours du traitement thermique ulterieur de diffusion. 
Supprimant cette addition, nous avons pu constater que l’action seule du vibromixeur 


(50 p.p.s.) suffisait 4 ’obtention de depdts exempts de telles anomalies. La quasi- 


totalité des essais correspondant au présent mémoire comprend l'utilisation de cet 
appareil. 
Traitement de surface 


Les conditions de nickelage étant fixées, nous avons étudié adherence des dépéts 
en fonction de la nature du traitement de surface préalable de Puranium. II en résulte 
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que seuls deux traitements sont applicables 4 uranium (naturel, non allié) pour 
obtenir des dépdts électrolytiques adherents: 

le décapage chimique de Lietazke’® 
le décapage anodique de Covert et Kolodney’® 

(a) Décapage chimique. En premier lieu, on doit noter que l’acide nitrique, bien 
que communément employe pour dissoudre la couche superficielle d’oxyde de l’ura- 
nium, ne donne pas de résultats satisfaisants. Quelle que soit sa température ou sa 
concentration au cours du traitement de surface, l’adhérence des depdts ultérieurs de 
nickel est généralement non uniforme. 

Par contre, avec le décapage chimique de Lietazke’®, qui ne semble pas avoir 
donne satisfaction a son auteur pour des dépdts (Al et Zr) en milieu organique, nous 
avons obtenu d’excellents résultats, trés reproductibles. En d’autres termes, l’ad- 
hérence des dépdts de nickel réalisés 4 basse température (Fig. 2) est maintenue aprés 
un traitement thermique de quelques heures et se traduit par une bonne pénetration 
intermetallique U-—Ni (Fig. 5). 

Ce déecapage s’effectue, 4 température ordinaire, en trois périodes: 

(1) Immersion dans une solution HNO, . 6 N pendant 4 min. 

(2) Attaque chlorhydrique (HCI, 12 N) jusqu’a noircissement total de Puranium. 

L’attaque, extrémement violente, conduit 4 une révélation de la macrostruc- 
ture; mais celle-ci est dissimulée par une couche noire, constituée vraisem- 
blablement par un melange de chlorures, oxychlorures et oxydes. On ameéliore 
l’etat de surface en procédant a plusieurs immersions de courte durée suivies 
d’un ringage a l'eau, plut6t qu’une seule de longue duree favorable au 
développement de piqfres. 
Seconde immersion dans l’acide nitrique 6 N jusqu’a l’obtention d’une brillance 
maximum du metal. Cette période consiste a dissoudre la couche noire. La 
macrostructure révélee a la période précédente apparait (Fig. 3) avec une 
brillance qui varie selon Vorientation des cristaux. Bien que visuellement 
appreciation de cette brillance semble aisée, une correspondance avec un 
phenomeéne physique serait particuli¢érement souhaitable. En effet, lorsque 
ce stade est dépasse, uranium se réoxyde et l’adhérence du dépdét ultérieur de 
nickel en est fortement altérée. 

Il résulte de ce traitement une perte de poids de 7,15 g/dm? environ, soit une perte 

d’épaisseur de l’ordre de 35 wu (Fig. 4). 

(b) Décapage anodique. Etant donné l’éclat extrémement vif de uranium aprés 

un polissage électrolytique, on pouvait penser que loxydation était tres faible et, 


partant, esperer obtenir une bonne adherence. Or tous les bains habituels de polis- 


sage’’-*! conduisent a un dépét de nickel trés écaillé. 

L’adherence est absolument nulle: les écailles se détachent trés facilement au 
cours du séchage a l’air comprimé. Seul dans ce domaine électrolytique, le traitement 
de Covert et Kolodney'® permet d’obtenir une bonne adhérence. II n’est pas précisé- 
ment un polissage électrolytique mais un décapage anodique effectué en trois phases, 
comme le décapage chimique précédent, et donnant des résultats apparemment 
identiques : 

(1) Nettoyage anodique, en milieu H,SO, concentré, sous 12 V a 20°C, cathode 


en acier inoxydable. 





Fic. 1. Pigdres dans un dépét de nickel. x 10. 


RTF CC oo 
Apres Apres 
polissage electrolytique decapage chimique 


Fic. 2. Tige d’uranium nickelée. Influence du traitement de surface. 





Aspect macrostructural de uranium aprés le traitement de surface chimique 


ou anodique 5. 
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(2) Revelation anodique de la macrostructure, 4 40°C pendant 10 min sous 
0,8 A/dm?, dans le bain suivant: 
H.PO, (85°, ) 50° en vol. 
HCI (38°, ) 2°. en vol. 


HO 48°. en vol. 


oo ae 


Fic. 4. ¢ inetique de dissolution de luranium dans les différents réactifs de préparation 
de surface 
1. Dans HCl, 12 N 
Dans le bain H,PO, HCI de Covert et Kolodney 
(dissolution anodique sous 7,8 A/dm*) 
Dans H,SQ,, 36 N 
(dissolution anodique sous 12 V) 
4. Dans HCI, 6 N 
5. Dans HNO,, 12 N 
6. Dans HNO,, 6 N 


La macrostructure est, ici encore, dissimulée par une couche noire. 

(3) Dissolution de la couche noire par immersion dans l’acide nitrique concentré 
pendant 3 min: mise en évidence d'une macrostructure analogue a la précédente 
(Fig. 3). 

Avec ce décapage anodique, la mise en solution de uranium est de 5,3 g/dm? 
environ, soit une reduction approximative d’epaisseur de 25 u (Fig. 4). 

(c) Passivation de l'uranium. On sait qu’aprés un polissage électrolytique normal, 
uranium manifeste une passivation tres accentuee. Dans le cas présent, celle-ci 
constitue un inconvénient important. Pour certaines experiences, en effet, nous avons 
eu besoin de réaliser d’abord un polissage électrolytique pour examiner la micro- 
structure. Au cours du traitement de surface ulterieur (anodique ou chimique), nous 
avons da concéder dans tous les cas des durées d’immersion dans chaque réactif trois 
a quatre fois plus longues qu’en présence d’uranium non passivé. Il convient donc 


de tenir compte de ce facteur pour conserver des cotes assez précises des éprouvettes 
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a revétir, la dépassivation n’ayant pas lieu uniformément sur la totalité de la surface. 

(d) Remargue. La méthode de déecapage anodique a déja été utilisée, avec succés 
semble-t-il, dans de nombreux cas.'®-"!.22 Toutefois, a4 notre connaissance les 
travaux du Beach, Faust et leurs collaborateurs®.** n’étant pas déclassés, on 
ne posséde encore aucune indication sur la morphologie des zones de diffusion (sans 
application de pression) de uranium nickelé aprés ce décapage. 

Quoi qu'il en soit, nous pensons que la méthode du décapage chimique est plus 
simple que celle du decapage electrolytique. Elle donne des résultats trés reproduc- 
tibles et trés satisfaisants, sous forme notamment de zones de diffusion U-—Ni trés 


saines (Fig. 5 et 6). Nous l’avons utilisée pour l’ensemble de nos expériences. 


sain de nickelage exempt de poisons nucleéaires 
Les depots de nickel (épaisseur = 20 «) obtenus avec le bain de Watts (BO,H, 

37 g/l.) initialement utilise pour etude des traitements de surface contiennent une 
quantité prohibitive de bore: 300-500 p.p.m. Il convenait donc d’employer des 
bains de nickelage exempts de poisons nucléaires, d’acide borique en particulier. A 
cet égard, le bain suivant! convient trés bien, tant pour l’adherence immeédiatement 
apres electrolyse que pour la qualite des zones de diffusion ultérieure. 

NiSO,.7H,O = 70,4 g/l. (0,5 N) 

NH,Cl 5.4 9/1. (0,1 N) 


(Domaine étudie: Temperature de 25 a 40°C, pH de 3,5 a 6,0, densité de courant de 


de 1 a 3 A/dm*.) 
TRAITEMENT DE DIFFUSION 
Etant donne le caractére special de protection imposé a ces revétements, il est 


particuli¢rement souhaitable, avant gainage, d’assurer par un traitement thermique 


approprié une interpenetration entre le depét de nickel et uranium sous-jacent, afin: 


D’acquerir la certitude du maintien de l’adhérence au cours du gainage. 

De diminuer la porosite du nickel, donc d’en augmenter la résistance a la 
corrosion. 

D’étre assure d’une protection secondaire efficace dans le cas d’une rupture de 
gaine dans un réacteur en fonctionnement. 

Il convient d’autre part de remarquer qu’il est impossible d’obtenir une bonne 
adherence des depots, quels qu’ils soient, en presence d’une surface d’uranium méme 
trés faiblement oxydée. Le meilleur test de cette adhérence reste donc également un 
traitement de diffusion intermetallique dans des conditions convenablement choisies. 
Si la couche d’oxyde a linterface U-—Ni est suffisamment mince ou inexistante, le 
nickel peut diffuser dans uranium. Dans le cas contraire, il y a décollement. 

Tous les traitements de diffusion sont effectues en deux périodes: 

Pré-diffusion ou dégazage prolonge a basse température. 
Recuit de diffusion proprement dite a des températures de 600, 700 et 800°C 
sous vide (10° mm Hg). Dans tous les cas, les vitesses de chauffage et de 


refroidissement n’excédent pas 100°C/h. 


(a) Intérét de la pré-diffusion 
D’aprés nos expériences faites en vue de déterminer la vitesse de chauffage a 
adopter pour atteindre la tempéra.ure de diffusion sans décoller la couche de nickel, 





Protection de uranium par nickelage électrolytique et diffusion 183 


il semble opportun de réaliser ce dégazage préalable 4 200°C pendant 4 h sous vide 
(10-° mm Hg). 

En effet, au cours du décapage chimique et du nickelage, il peut y avoir formation 
d@hydrure a la surface de Vuranium. Cet hydrure resterait ensuite localisé 4 l’interface 
U-Ni. Il convient donc de le décomposer et, par désorption, d’évacuer l’hydrogéne 


formé: la tension de décomposition de UH, est de 10-° mm a 20°C et de | mm 


environ a 250°C.” Si ce dégazage n’est pas effectué, on risque au cours de la diffusion 
proprement dite une décomposition avec évolution rapide de H, et, en conséquence, 
le décollement de la couche de nickel. 

D’autre part, on sait que les dépdts électrolytiques de nickel renferment toujours 
des quantites considéerables d’hydrogéne qu’il est nécessaire d’évacuer pour la méme 
raison. 

Il est certain que cette pre-diffusion peut étre remplacée par des vitesses de 
chauffage tres lentes. Toutefois elle semble encore nécessaire si on opére au moins 


a 60°C/h. 


(b) Diffusion a 700°C 

Notre but n’est pas de faire une etude de cinétique mais de montrer qu’on peut, 
dans des conditions données, réaliser, 4 partir d’un dépdt électrolytique, une bonne 
diffusion U—Ni sans l'aide d’aucune pression mécanique. 

Dans les conditions d’attaque chimique, de nickelage et de prédiffusion décrites 
ci-dessus, il résulte une bonne interpénétration (Figs. 5 et 6) des deux métaux apres 
des recuits de 8 4 110 h a cette température de 700°C, donc en phase /. Ces résultats 
justifient, en premiere approximation, lintérét du décapage chimique de surface: 
V'adhérence obtenue a froid permet la diffusion 4 chaud. 

Bien que l’application attribuée a ces dépdts électrolytiques ne nécessite pas une 
zone de diffusion U—Ni importante pour le gainage, nous avons voulu produire des 
z6nes suffisamment larges pour permettre notamment les mesures de microdureté des 
différents composes intermétalliques formés. Ainsi, un recuit de 110 h a 700°C 
(température limitée par le point eutectique a 740°C) conduit a la formation d’une 
zone de diffusion de 85 a 90 uw. Cette zOne se subdivise en cing couches d’aprés 
l’examen microscopique en lumiére normale (Fig. 5). L’examen en lumiére polarisée 
permet de résoudre six couches dont quatre sont anisotropes a la lumiére polarisée 
(Fig. 6). 

Angerman” a récemment étudié par microscopie électronique et diffraction X la 
nature de ces couches, donc lidentification des composés intermétalliques formés. 
Basées sur cette identification, nos mesures de microdureté (Vickers, charge 50 g) 
donnent les résultats suivants (voir Figs. 5, 6 et 8): 

Nickel (avant diffusion) . . .. . 226 Vickers 
Nickel (apres diffusion 700°C-110 h) 106 Vickers 
Se ae ee ee eke” eg 610 Vickers 
Composé 4 et Compose i cera 574 Vickers 
Pee ee a ee 517 Vickers 
8 ee ed ae > 515 Vickers 


Se «xa 3 Jae ar eg 222 Vickers 
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es résultats permettent quelques remarques: 
La dureté des composes formés au cours de la diffusion U—Ni est de l’ordre de 


grandeur de celle des composes resultant de la diffusion U—AI qui est comprise 
ntre 550 et 650 Vickers.** 


Le composé le plus riche en nickel (UNi;) est le plus dur. On est en droit 
d’admettre qu’il est également le plus fragile. En effet, toutes les z6nes de diffusion, 
parfaitement saines jusqu’a une période de 72 h, sont syst¢matiquement fissurées 
4 interface Ni-UNi,; apres des recuits de durée supérieure (Fig. 5). 

\ la limite maximum de nos conditions experimentales (110 h 700°C), et en 
respectant les conditions de prélévement métallographique des échantillons exprimées 
plus loin, nous n’avons observé aucune autre localisation de fissures. 

Remarquons également que le traitement thermique de diffusion adoucit considér- 
ablement la durete du nickel electrolytique. 


(Cc) Diffusion 1 600° ¢ 


On a vu qu’avant le gainage, il convient de réaliser par diffusion a une certaine 


liaison métallurgique entre le depot de nickel et uranium. La 
de cette température est importante. En effet a 700°C, on obtient une 


ision excellente mais il se produit simultanément une deformation sensible des 
échantillons (Fig. 7) 


temperature une 
ageterminatiol 
diffi 
On doit donc choisir, en fonction de la forme de l’eprouvette, 
e temperature suffisamment peu éelevee pour, a importance de liaison U—Ni égale, 

lliciter Pinstabilité dimensionnelle de Vuranium. A cet égard, la tempér- 
600°C est tout a fait satisfaisante et n’entraine pas de changement de phase. 


a SOO ¢ 


on a cette temperature (en phase Uy) fait intervenir une phase liquide, 
at. Ni) des deux eutectiques U—Ni ayant un point de fusion a 740°C 
eutectique semble avoir présenté un certain interét pour le gainage par 
En effet, en étudiant ce systéme de gainage, on a réussi aux Etats Unis® 
liaison zirconium-eutectique UNi-uranium en serrant une feuille de 
lo | 


Ut I 


‘uranium nickelé par électrolyse et en maintenant ce couple 


ie 5 min a 750°C (soit a 10°C au-dessus du point eutectique). 
t a relier 4 ceux d’une autre étude? qui montrent que la tenue a 
‘au a 100°C de leutectique U-—Ni (a 33% at. Ni) additionné de 


meill 
iwi 


leure que la teneur en zirconium est plus grande. (Resultats 
eable de constater que, d’un point de vue théorique au 
at. Ni) est mieux place que le nickel lui-méme dans 
les potentiels de couples galvaniques de corrosion dans l’eau a 100°C :** 
Uranium 1,33 V 
\lpax 0,92 \ 
\| 0.90 V 
Eutectique U-Ni 
(33° at. Ni) 
Ni 


Cu 
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os ails ity ~ 
4 | | 


ste 
<< at: «at 
na 8 oe i ae 


Fic. 5. Diffusion U-Ni aprés 110 h a 700 °C. 
Examen en lumiére normale. 485. 


Enrobage 
Ni 
-UNis, 


Composes j/ et @ 
—UNig 


—UgNi 
—U 


Fic. 6. Diffusion U-Ni aprés 110 h a 700 °C. 
Examen en lumiére polarisée. 485. 
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Ces potentiels, exprimés par rapport a l’électrode a calomel saturé en KCl, ont été 
releves aprés une exposition de 2 h minimum dans l’eau a 100°C. 

Ce comportement général est intéressant a considérer. Toutefois, d’aprés nos 
observations, a l’issue du refroidissement consécutif aux diffusions U—Ni a 800°C, il 
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Fic. 8. Diagramme uranium—nickel. 


se produit tres fréequemment une fissuration importante de la phase liquide solidifiée 
(Fig. 9). Bien que cette fissuration soit généralement assez éloignée de l’interface 
U-eutectique, elle constitue néanmoins un affaiblissement tres sensible de la résistance 
a la corrosion dans le cas d’une rupture de la gaine. 

Au point de vue micrographique, on note une particularité: les impuretés de 
l’uranium sont concentrées au voisinage immédiat de l’interface sur certains composés 


préeferentiels de la phase liquide solidifiée (Fig. 10). 


Influence de la nature du bain de nickelage 

Il convient de remarquer que la qualité des zones de diffusion dépend également 
de la nature du bain de nickelage. En effet, si avec le bain exempt d’acide borique 
précédemment décrit on obtient des liaisons U-—Ni trés saines (Fig. 5) avec certains 
autres bains connus, dépourvus de poisons nucléaires, on obtient, toutes conditions 


égales par ailleurs, des résultats nettement moins bons (Fig. 11): Vinterpéneétration 


ne se produit pas uniformément sur la totalite de l’échantillon, les couches de diffusion 
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présentent des discontinuités et des inclusions importantes, le composé UNi, est 
systématiquement fracture. 

La nature méme du bain et plus vraisemblablement ses conditions d'utilisation 
semblent donc constituer ici encore un facteur d’influence notable sur la diffusion. 


Influence de la pureté de P' uranium 

Que les zénes de diffusion soient tres saines (Fig. 5) ou au contraire fortement 
perturbees par des inclusions, etc. (Fig. 11) les interfaces entre chaque couche de 
composés intermétalliques demeurent relativement linéaires, a exception de linter- 
face U-U,Ni. Celle-ci est toujours trés irréguliere quel que soit le bain de nickelage 
utilise. On retrouve la méme irregularite dans le cas des études de diffusion U-Ni 
sur sandwiches mécaniques.”* D’apreés nos observations, cette anomalie ne dépendrait 
pas de la structure ou de la sous-structure de uranium. Par contre, et pour autant 
qu’on puisse en juger par des examens micrographiques, elle semble résulter du rdéle 
de barriéres de diffusion joué par au moins certaines impuretés de uranium (Fig. 12). 
Une vérification de cette hypothése par nickelage de ’uranium électrolytique de haute 


pureté serait particuli¢rement souhaitable.*?:*" 


j j 


Influence de l’épaisseur du dépét de nickel 

Il semble a priori que la couche de nickel a déposer doive étre peu épaisse (20 u 
environ) pour 

(1) Permettre la desorption de lhydrogéne produit par la decomposition de 
hydrure éventuel et de Phydrogéne occlus au cours de l’electrodéposition. Or la 


porosité décroit avec l’épaisseur et devient pratiquement nulle pour des épaisseurs 


supérieures a 45 yu.’ * Toutefois, si une couche mince permet la diffusion de l’hy drogene 


vers l’extérieur, elle autorise également celle de l’oxygéne dans le sens inverse. Il en 
résulte une oxydation a interface U—Ni, d’ou l’impossibilite d’obtenir une diffusion 
intermétallique. D’aprés nos observations, i/ conviendrait d’effectuer le dégazage et la 
diffusion immédiatement apres T’électrolyse. 

On peut alors, si on désire une faible porosité, donc une couche épaisse de nickel, 
effectuer d’abord la diffusion sur une couche mince, réactiver la surface et procéder a 
un second depot. 

(2) Avoir une certaine élasticité du dépdt, étant donne la différence des coef- 
ficients de dilatation du nickel (13  10~*) et de ’uranium (U, = 22 x 10~*). 

Pratiquement, il se produit des écaillages presque systématiques pour des 


épaisseurs supérieures a 40 uw environ. 


Influence de la préparation métallographique des échantillons 

(a) Préparation mécanique. Afin de procéder a l’examen micrographique des 
zones de diffusion, on doit au préalable découper les échantillons (les éprouvettes 
d’uranium ayant des diamétres de 3 4 30 mm et des longueurs de quelques cm), les 
enrober et les polir. Or la diffusion dans le systeme U-—Ni se traduit par la formation 
de sept composés intermétalliques (Fig. 8). Il en résulte une certaine fragilité et un 
simple découpage par sciage produit une fissuration trés accentuée du champ de 
diffusion, notamment a l’interface Ni-UNi, (Fig. 13). Dans le cas d’un systéme non 
diffusé, il y a fracture et décollement de la couche de nickel. Ce découpage revét 
donc une importance particuliére par son influence sur l’appréciation de la qualité 





Fic. 7. Déformation comparative d’une tige d’uranium (0 = 3mm). Tige supérieure: 


aprés nickelage et diffusion de 4h a 700 °C. Tige inférieure: avant tout traitement. 





a 
2 
s 
r 


WE 
St 


Eutectique 
Interface 


=> Uranium 


10. Interface uranium—eutectique apres un traitement de diffusion de 4h a 800°C. 
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Fic. 11. Diffusion U-Ni apres 110 h a 700°C. Influence de la nature du bain de 
nickelage. 485. 





Fic. 12. Aspect de l’interface U-U,Ni aprés un traitement 
de 110h a 700°C. x 680. 
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Diffusion U-Ni apres 110h a 700°C. Fissures dues au prélevement 
mécanique de léchantillon. » 250. 
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des zones de diffusion. En effet, il importe de distinguer avec précision les fissures 
provoquees par le sciage de celles qui sont dues a des contraintes thermiques inhérentes 
aux phénoménes physiques qui prennent naissance pendant la diffusion. On observe 
de telles fissures de contraintes précisément au cours de la diffusion U-Al ou la 
formation du composé UAI, s’accompagne d’une augmentation de volume de 6% et 
ou les differences de coefficient de dilatation entre les différentes phases peuvent au 
refroidissement créer des tensions importantes.'>?’ 

I! est d’autre part impossible de determiner quels sont les bains de nickelage les 
plus satisfaisants si ce facteur parasite n’est pas éliminé. 

Pour remeédier a ces inconvénients, on peut assurer une protection de l’éprouvette 
par le depot électrolytique d’un métal convenablement choisi. La raison de cette 
protection est de créer un support qui permette simultanément le sciage sans fissura- 
tion (le support absorberait une grande partie de l’énergie de cisaillement), et un 
déplacement de *‘leffet de bord” qui se produit fréquemment au cours du polissage 
mécanique, et géne ensuite l’observation micrographique a fort grossissement de ces 
couches minces superficielles. Le support doit donc étre choisi parmi les métaux 
usuels dont la tenue mécanique et le comportement au cours de l’attaque meétallo- 
graphique finale soient satisfaisants. Le chrome peut conférer un support convenable 
mais sa fragilité ne donne pas la certitude d’une protection totale dans tous les cas. 
Le cuivre, au contraire, est trés agréable a cet égard mais il induit une surtension 
anodique néfaste pendant l’attaque métallographique. Le nickel donne de bons 
résultats. 

Apres le sciage effectue dans ces conditions, on procéde a un enrobage statique des 
échantillons dans l’araldite polymérisée. Ici encore, les zones de diffusion sont 
souvent trop fragiles pour subir sans se fissurer la pression (70-80 kg/cm?) des 
enrobages dans la bakelite ou le plexiglass. Le polissage mécanique s’effectue ensuite 
perpendiculairement au front de diffusion sur une profondeur de 2 4 3 mm sur un 
papier émerisé de granulometrie 80 puis sur des papiers de granulométrie décroissante 
(jusqu’au papier 600). Il est termine a la poudre de diamant (grains de 2 a 3 uw puis 
de 0,5 a 1 w). 

Nous avons pu verifier l’influence du prélévement par sciage en enrobant directe- 
ment a l’araldite des ¢prouvettes suffisamment fines (cylindres de diamétre 3-5 mm). 
On peut représenter cette influence en comparant la morphologie de la zéne de 
diffusion d’une éprouvette directement enrobée (Fig. 5) a celle d’une éprouvette sciée 
avant enrobage (Fig. 13), toutes autres conditions égales par ailleurs. 

Notons que ces considérations ne sont pas limitées a la présente étude. On les 
rencontre notamment, avec la méme acuité, dans l'étude micrographique de l’acier 
nickelé par voie chimique, et d’une maniére générale au cours de tous les examens 
des z6nes superficielles de diffusion. 

(b) Polissage électrolytique. Au terme de la préparation mécanique, les échantillons 
subissent un polissage électrolytique a température ordinaire et sous 10 A/dm?, dans 
un bain constitue, a parts égales, d’acide phosphorique, d’alcool éthylique et de 
glycérine.!* 
sis CONCLUSIONS 


De la présente étude basée sur l'utilisation éventuelle du nickel comme couche 
intermédiaire, on peut dégager les principaux points suivants: 
(1) Aprés lui avoir fait subir un traitement de surface chimique déterminé, on 





188 G. CHAVUIN, H. Cortou et J. HURE 


peut réaliser sur Puranium des dépéts électrolytiques de nickel dune adhérence telle 
que, aprés un recuit sans application d’aucune pression, ces dépéts donnent lieu a 
une bonne diffusion intermétallique U—Ni. Tout en restant trés inférieure a celle du 
systéme U-AI, cette diffusion permet de renforcer la protection, donc d’accroitre la 
résistance du combustible a la corrosion. 

(2) Toutes autres conditions égales par ailleurs, l’experience montre que la 
qualité des zones de diffusion obtenues depend de la nature du bain de nickelage. 
(3) Les bains classiques de nickelage utilisés jusqu’a présent dans ce domaine 
d’étude contiennent 20-40 g/I. d’acide borique a titre de tampon électrolytique. Il en 
résulte une contamination extrémement élevée des dépdts de nickel par 400 4 500 
de bore. Nous montrons qu’au moins avec un bain exempt de poisons 

nucléaires, on peut obtenir des z6nes de diffusion U-—Ni trés saines. 
és un recuit de 100 h a 700°C, l’examen microscopique du front de 
tence de cing couches en lumiére normale et de six couches en 

-, dont au moins quatre sont tres bien cristallisées. 
irrégularités importantes de linterface entre uranium et le premier 
ntermetallique (U,Ni) semblent dependre notamment du role de barriéres 

joue par certaines impuretes de uranium. 
composes deéfinis qui peuvent prendre naissance au cours de la 
fragile et le plus dur serait aussi le plus riche en nickel: UNi;. La 
r une fissuration systematique de l’interface Ni-UNi,, toutes 
1 restant fixées a ’uranium. 


i remercier Monsieur Jarny de sa collaboration. Nous remercions 
val, des Etablissements Nobel-Bozel, de sa précieuse contribution 
fin notre gratitude a Monsieur Salesse, Directeur du Départment de Meétal- 


e Appliquee, qui nous a permis de mener a bien cette étude 
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A. U. TRAGARDH: Have you any information on the corrosion resistance in water (200°—300°C) 
of these U-Ni alloys? 

G. CHAUVIN: Ces travaux sont récents. Ils ont été terminés au mois de juillet dernier de sorte 
que nous n’avons pas encore de résultats sur la tenue a la corrosion de ces éprouvettes en uranium 
nickelé. Les essais sont en cours actuellement. 

G. CHAUVIN répondant a J. EPELBOIN: Nous sommes heureux de constater que Monsieur 


Epelboin a fait des observations identiques aux ndtres sur des traitements de surface électrolytique 


et chimique de l’uranium. 
A cet égard, nous lui signalons que notre communication était relative 4 des travaux sur de 


l’uranium naturel, non allié. 
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ETUDE ELECTROCHIMIQUE DE LA CORROSION 
PROVOQUEE PAR LES COUPLES EXOMORPHIQUES* 


J. M. DEFRANOUX 
Société d’Electro-Chimie, d’Electro-Métallurgie et des Aciéries I lectriques d’Ugine, 


Centre Savoie, France 


Résume—Les couples de corrosion “exomorphiques” non-inhérents au métal ont souvent une 
importance déterminante pour l'utilisation pratique. Les essais de corrosion conventionnels ne 
tiennent généralement pas compte de ces couples, qui peuvent toutefois étre étudiés au laboratoire 


par une methode électrochimique particuli¢rement adaptee. 


Abstract Exomorphic” corrosion cells, not originating from the metal itself, often control the 
possibilities of its practical use. Whereas conventional corrosion tests do not generally take them 
into account, “‘exomorphic” cells can be studied in the laboratory by means of a newly developed 


electrochemical method. 


Zusammenfassung—Die “‘exomorphen” Korrosionselemente, welche nicht von der Heterogenitat 
der Metalloberflache selbst herriihren, spielen in der Praxis vielfach eine massgebende Rolle. Die 
klassischen Korrosionsversuche beriicksichtigen jedoch im allgemeinen diese Elemente nicht. Es ist 
jedoch méglich, sie mittels einer diesem Zweck besonders angepassten elektrochemischen Methode 


zu untersuchen. 


I. INTRODUCTION 


ON sait que les couples électrochimiques moteurs de la corrosion en milieu aqueux 
peuvent étre classés en deux categories: 

(a) Les couples idiomorphiques, inherents au metal. Ils correspondent aux 
hétérogénéités de la matiére métallique prise en soi: ségrégations, joints de 
grains, faces cristallines, inclusions, etc. 

(b) Les couples exomorphiques proviennent au contraire de la mise en oeuvre et 
de l'utilisation du métal; ils dépendent en particulier de la conception des 
appareils et ensembles métalliques: 

tranche d’un produit corroyé 

écrouissage local (congé d’emboutissage, coups de meule) 

accumulation locale de produits de corrosion 

pénurie locale de substance oxydante et en particulier d’oxygene (aération 
différentielle) 

etc. 

Le présent travail a pour objet de donner un apergu des possibilités que présente 
l'étude des couples exomorphiques au moyen des méthodes électrochimiques. On 
n’a nullement la prétention de traiter 4 fond de cette question: trop d’imprécisions 
et de lacunes subsistent encore. Toutefois, les premiers résultats obtenus dans la 


pratique sont des plus encourageants, et on peut espérer que la methode électro- 
chimique permettra d’effectuer au laboratoire des études préliminaires valables en 


vue des applications pratiques. 


* Présenté a la 10e réunion du CITCE, Amsterdam, September 1958. 
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I. IMPORTANCE DES COUPLES EXOMORPHIQUES 


L*importance des couples exomorphiques pour la tenue en service des appareillages 

surtout en acier inoxydable—a été maintes fois soulignée dans la littérature. 

Uhlig' donne un schéma du mécanisme de ces couples, en ce qui concerne la formation 
des piqdres dans la corrosion de contact. 

On en décrira un exemple particuli¢rement typique. 

Une piéce en tole d’acier inoxydable était constituée par une couronne et une 
traverse assemblées par soudure. Cette piéce se trouvait en travers d’une canalisation 
ou circulait un mélange de chlorate, de chlorure, d’hypochlorite et de chromate de 
sodium; la couronne était serrée entre deux joints maintenus par des brides, la 
traverse étant libre au milieu du liquide. La couronne a présente tres rapidement de 
trés importantes piqdres diffuses, la traverse restant pratiquement intacte. Cette 
corrosion est due, sans nul doute, a un couple exomorphique intense, semblant 
correspondre principalement a un deéficit local sous les joints de corps oxydants 
diffusant mal (chlorate, chromate). 

Cet exemple est remarquable par le fait qu’a l’analyse la traverse intacte s’est 
révélée étre en acier 18/8, tandis que la couronne corrodée était constituée par de 
Pacier 18/8 a 2,5% de molybdéne. Aijnsi, cette difference de qualité n’a pas éte 
suffisante pour contrebalancer l’effet du couple exomorphique mis en jeu. Ceci 
montre bien l’importance extréme que l’on doit attribuer a de tels facteurs dans 
l’étude des problémes de corrosion. 

Or on constate que les essais conventionnels de corrosion ne tiennent aucun 
compte des couples exomorphiques. Bien plus, a la lecture d’un ouvrage comme 
celui de Champion®, on a le sentiment que ce genre de couples est systématiquement 
écarté des essais conventionnels: on les considere comme éléments perturbateurs des 
essais, alors que c’est précisément leur action qui constitue trés souvent le facteur 
déterminant de la tenue en service des appareillages. 

Il en est de méme des études électrochimiques antérieures, consacrées a l’étude de 
la corrosion par piqdres—notamment des aciers inoxydables.**,°,.7 

Aucun de ces travaux ne met en jeu de couples exomorphiques: bien que les 
éprouvettes soient placées en situation d’anode, on ne tient aucun compte de l'autre 
électrode complétant un couple exomorphique éventuel, ni de la nature d’un tel 
couple. Les résultats de ces travaux ne sont donc pas en général utilisables pour des 


problemes de corrosion concrets. 


Hf. ETUDE DES COUPLES EXOMORPHIQUES: 
LE COUPLAGE DES COURBES DE POLARISATION 


Les essais électrochimiques qui vont étre présentés permettent de determiner, pour 


chaque probléme de corrosion concret, l’effet possible des couples exomorphiques, 


séparément pour chaque couple pouvant entrer en jeu. 

On peut également étudier de cette fagon le comportement relatif de divers alliages, 
vis-a-vis de la corrosion, avec beaucoup plus de sureté et de généralité qu’avec les 
essais conventionnels. 

La méthode consiste a placer une éprouvette du métal étudié en situation d’anode, 
puis en situation de cathode, dans une cellule électrolytique contenant le milieu 
corrosif, les conditions d’essais correspondant respectivement a chacun des “‘péles”’ 
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du couple exomorphique étudie. On determine pour chaque pdle la courbe de polari- 
sation E f(i) et on trace ces deux courbes sur le méme diagramme. Leur point de 


recontre C définira la densité de courant de corrosion maximale correspondant au 
couple étudié. On en déduira ensuite la vitesse de corrosion par la loi de Faraday. 


Une telle construction avait éte utilisée dans le cas particulier de la corrosion 
galvanique par Brown et Mears® d’aprés une indication de Evans et Hoar’. 


> 


Utilisation des courbes de polarisation couplées. R = Ex E plip 


C’est également par une construction analogue que Pourbaix et van Rysselberghe* 
ont pu presenter un schéma électrochimique des phénoménes d’aération différentielle 
mis en lumiere par les travaux classiques de Evans. 

D°’un autre cété, en faisant varier d’une fagon convenable l’échelle des densités 
de courant cathodiques, compte tenu du fait que l’intensité globale du courant est la 
méme sur l’anode et sur la cathode, on pourra représenter tous les rapports de surface 
anode/cathode possibles, en particulier ceux qui correspondent a la géometrie de 
l'appareil envisage. Le point C occupera les positions C,, Cy, Cs, etc. (Fig. 1). 

De plus, comme le point C ne peut évidemment avoir une ordonnée supérieure a 
celle du point AK, lintersection C,, de la courbe de polarisation de anode avec 
l‘horizontale du point K represente le maximum possible de la corrosion locale, 
quelque petit que puisse étre le rapport anode/cathode. 

D°’un autre cdte, on sait qu’il est possible d’introduire sur le diagramme la résis- 
tance ohmique R dun circuit de corrosion donne. II suffit de construire i, tel que le 
segment compris entre les deux courbes de polarisation ait une longueur égale au 
produit Ri». Sur la Fig. 1, on a représenteé une telle construction dans le cas extréme 
du rapport anode/cathode infiniment petit, la courbe de polarisation de la cathode 
venant alors se confondre avec l’horizontale du point K. 

Bien entendu, les abscisses representant des densités de courant, les resistances 


sont a rapporter a unite de surface anodique. 


1\ INFLUENCE D’°’ADDITIONS CROISSANTES DI 
CHROME AUX ACIERS AU CARBONI 


ais de corrosion conventionnels faisaient ressortir une certaine supériorité 


des aciers ayant recu une addition de chrome de 345%. Par contre, ces aciers se sont 


montrés plus enclins a la corrosion par piqires que les aciers ordinaires, lors de leur 


0 Des essais d’immersion continue 


emploi pour des conduites d’eau a longue distance 
dans l’eau de mer pendant 1402 jours ont donnée des résultats dans le méme sens, en ce 


qui concerne la profondeur des piqfres.™ 
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L.1 méthode électrochimique permet d’obtenir trés rapidement ces résultats, par 


l'étude du couple d’aération différentielle. 


Conditions expérimentales 

On a étudié: 

Une tdle chaudiere—etat de reception. 
4 aciers extra-doux (0,01 % C environ) de teneurs en chrome étagées de 1 a 12% 
état laminé a froid et recristallisé. 

Un acier inoxydable a 17% Cr—laminé a froid et recristallisé. Les échantillons 
20 « 20 mm étaient découpés dans des tdles de 0,6 mm d’épaisseur environ 
et étaient passés au jet de sable. 

Les courbes de polarisation étaient prises dans la solution a 2 g/l. NaCl dans l’eau 
distillée, utilis¢ée par Schwerdtfeger'*. On employait la méthode intensiostatique avec 
contre-électrode en platine. Le volume de la solution était de 500 cm?. 

On a déterminé successivement les courbes dans l’eau saturée d’air et dans l’eau 
désaérée par barbotage d’azote purifie. 

Pour ne pas alourdir l’exposé, on ne donnera que les résultats concernant l’acier 
doux et les aciers 4 5 et 17% Cr. On notera que le comportement de l’acier a 12% Cr 


est tres voisin de celui a 17% Cr. 


Résultats 


Courbes de polarisation en milieu désaéré. Les courants de corrosion i, déterminés 


> 


par la méthode habituelle sont extrémement faibles et inférieurs 4 10 wA/cm*; les 


vitesses de corrosion restent inférieures a 0,1 mm/an. 
Courbes de polarisation en milieu aéré (Figs. 2, 3, 4). On a indiqué dans le Tableau | 


TABLEAU 1. CORROSION EN MILIEU AERE 
|e Vo 


Alliage . 
: (uA/cm*) (mm/an) 


Acier doux 


les potentiels E,,,, au repos, les courants de corrosion j, et les vitesses de corrosion 
V, correspondantes, ressortant des courbes de polarisation. On note que 5% Cr 
réduit notablement la vitesse de corrosion, celle-ci étant pratiquement nulle pour 
17% oe. 

Courbes de polarisation d’aération différentielle (Figs. 5, 6, 7). Pour simplifier, on 
n’a représenté que le cas ot le rapport anode/cathode est infiniment petit, correspon- 
dant au maximum possible de corrosion localisée V,,. On a donc tracé sur chaque 
diagramme la courbe de polarisation anodique en milieu désaéré et Vhorizontale 
correspondant au potentiel de repos en milieu aéré. L’intersection de ces deux lignes 
détermine l’intensité /,, maxima du courant de corrosion. Les résultats obtenus sont 
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Fic. 2. Acier doux. NaCl, 2 g/l., aéré. i, $2 “A/cm? 


S 


Fic. 3. Acier a 5° Cr * a 20 nA/cm? 


Fic. 4. Acier a 17°% Cr. 
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Fic. 5. Acier doux. NaCl, 2 g/l. Aération différentielle, i, 110 «A/cm? 


if 





Fic. 6. Acier 4 5°% Cr. . Aération différentielle, iy, = 330 “A/cm* 


Acier 217% Cr. NaCl, 2 g/l. Aération différentielle, i,, = 27 uA/cm? 
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donnés par le Tableau 2. On constate cette fois influence défavorable de l’addition 
de 5% Cr: les résultats pratiques sont bien retrouves. 

L’acier inoxydable a 17% Cr se comporte mieux, du fait de sa facilité de passiva- 
tion anodique. II n’est toutefois pas tout a fait exempt de corrosion par aération 
différentielle, ce qui correspond également bien a l’experience pratique. 


TABLEAU 2. CORROSION PAR AERATION DIFFERENTIELLE 


iM Vu 


Alliage 
. (“A/cm*) (mm/an) 


Acier doux 
> he eal 
17 Cr 


Influence de la résistance ohmique. On a représenteé Fig. 8 les courants de corrosion 
par aération differentielle en fonction des resistances ohmiques, tels qu’on peut les 
déduire des courbes de polarisation precedentes. Il semble qu’on puisse en tirer des 


conclusions au moins qualitatives en ce qui concerne la corrosion atmospherique. 
On sait que ce mode de corrosion met en jeu obligatoirement un mince film d'eau, 
qui fait partie du circuit de corrosion, et on peut admettre que les fortes résistances 


Fic. 8. Aération différentielle. Influence de la résistance ohmique. 
Acier a 5% Cr 
--- Aciera 17% Cr 
Acier doux 


ohmiques correspondront plutét a des climats secs en air pur, tandis que les faibles 
resistances correspondront a des climats humides en air marin ou industriel. Les 
courbes représentées montrent bien la supériorité de l’acier inoxydable et le manque 
d’intérét de l'acier a 5°4 de chrome dans ce dernier cas. Ces résultats sont d’ailleurs 
en accord avec des essais pratiques effectués sur un stand situé dans la cour d’une 
aciérie en climat trés humide. Par contre, on voit Tintérét de l’acier inoxydable 
S’amenuiser au fur et a mesure que la résistance ohmique augmente. On sait que les 
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objets en fer résistent trés bien a la corrosion dans l’air a la fois trés sec et trés pur. 

Ces considerations, encore trés vagues, n’ont été présentées que pour donner un 
apercu des possibilités d’adaptation des courbes de polarisation a des problémes trés 
variés. De nombreux perfectionnements devront bien entendu étre imaginés avant 


d’arriver a la précision souhaitable dans de telles études. 


V. CONCLUSION 

La méthode du couplage des courbes de polarisation permet au laboratoire l'étude 
des couples de corrosion exomorphiques, non-inhérents au métal. On peut ainsi se 
rapprocher beaucoup plus de la réalite qu’avec les essais de corrosion conventionnels, 
d’oti ces couples exomorphiques sont tres généralement absents. C’est ainsi que seule 
cette méthode a permis de retrouver en laboratoire les propriétés pratiques de l’acier 
aa 7 ae 

De telles études n’en sont qu’a leur debut: il reste done a fournir un travail de 
perfectionnement considérable, en vue d’exploiter les nombreuses possibilites que 
cette méthode semble offrir. 

Mais d’ores et déja, des installations industrielles trés importantes en acier in- 


oxydable ont pu étre construites avec succés d’aprés les indications fournies par les 


courbes de poiarisation. 
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TEXTE DE VVINTERVENTION 


H. Coriou: Vous avez indiqué dans votre communication que les courbes de polarisation 
permettent de déterminer la pénétration de la corrosion dans le cas d’un couple d’aération différen- 
tielle. Toutefois, pratiquement les choses ne sont pas si simples, si nous prenons le cas général d’un 
recoin: a l’effet des piles de concentration du a l’inégalité de répartition de l’oxygéne se superpose 
rapidement l’effet des piles de concentration du a l’inégalité de répartition des produits de corrosion, 
ceux-ci s’accumulant dans le recoin. Pouvez-vous tenir compte de cet effet et, si oui, de quelle fagon? 

J. M. DEFRANOUX: Dans le cas ot un autre couple exomorphique intervient, par exemple quand 
une accumulation locale de produit de corrosion se superpose a une aération différentielle, on 
étudie également le couple exomorphique surajouté suivant la methode habituelle. On compose 
ensuite les deux couples exomorphiques de fagon a déterminer quel peut étre le danger de corrosion 
maximum, cette caractéristique étant celle qui intéresse particuli¢rement le praticien. 
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THE ELECTROCHEMICAL BEHAVIOUR OF HYDROGEN 
AND OXYGEN MIXTURES ON PLATINUM ELECTRODES* 


G. BIANCHI and F. MAZZA 
Laboratory of Physical Chemistry, University of Modena, 19, via S. Eufemia, Modena, Italy 


Abstract—The electrochemical processes occurring when hydrogen and oxygen, dissolved in aqueous 
solution, combine on a platinum surface to give H,O, and H,O, and the anodic and cathodic partial 
processes of hydrogen oxidation and of oxygen reduction, have been investigated. The measured 
mixed potentials can be interpreted on the basis of the polarization curves for these partial processes. 
Hydrogen reduces hydrogen peroxide solutions and mixed potentials have been measured which can 
be interpreted on the basis of polarization curves for the partial processes of hydrogen oxidation and 
hydrogen peroxide reduction. In more concentrated hydrogen peroxide solutions (10-2 M) the mixed 
potentials always equal the potential for the process of hydrogen peroxide reduction. 


Résumé—Etude des processus électrochimiques li¢és aux combinaisons H,O, et H,O de lhydrogene 
avec l’oxygéne d’une solution aqueuse, sur une surface de platine. Examens particuliers des pro- 


cessus partiels d’oxydation anodique de l"hydrogéne et de réduction cathodique de l’oxygene; les 


potentiels mixtes mesurés sont interprétés d’aprées les courbes de polarisation correspondantes. 


‘*hydrogéne réduit les solutions d’eau oxygénée et les potentiels mixtes alors mesurés sont inter- 
prétés sur la base des courbes de polarisation relatives aux processus partiels respectifs d’oxydation 
de ’hydrogéne et de réduction de l'eau oxygénée. Dans des solutions plus concentrées d’eau oxy- 
génée (10-? M), les potentiels mixtes correspondent toujours au potentiel caratéristique du processus 


de réduction de l'eau oxygénée 


Zusammenfassung—In der vorliegenden Arbeit wurden die elektrochemischen Vorgange untersucht, 
die sich bei der Vereinigung von H, und O, zu H,O und H,0O, an einer Platin-Elektrode abspielen 
Ferner wurden die Teilvorgange der Wasserstoff-Oxydation und der Sauerstoff-Reduktion unter- 
sucht. Wasserstoff reduziert den Wasserstoffsuperoxyd. Die gemessenen Misch-Spannungen 
kénnen mit Hilfe der Ueberspannungskurven fir die Teilvorgange der H,-Oxydation und der 
H,O,-Reduktion interpretiert werden. In konzentrierten H,O,-Lésungen (10-* molar) sind die 
Misch-Spannungen jeweils den der H,O, Reduktion entsprechenden Spannungen gleich. 


HYDROGEN and oxygen dissolved in aqueous solutions may combine on a platinum 
surface forming H,O, and H,O. The mechanism of this combination is electro- 
chemical, with cathodic oxygen reduction and anodic hydrogen oxidation as partial 
processes. Mixed potentials arising from the overlapping of these processes have been 
measured and anodic and cathodic polarization curves have been plotted for acid, 
neutral and alkaline solutions. 

All measurements were performed in the electrolytic cell already described, with 
anodic and cathodic compartments separated by a disk of sintered glass. A disk of 
annealed platinum (99-9 per cent) was used as electrode; it was boiled in water for 
15 min and ground before each experiment. The solutions were prepared with twice- 
distilled water and materials of AR grade. All experiments were done at 25 + 0-1°C. 
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The potentials reported are referred to the normal hydrogen electrode scale. The 
vertical arrows of the figures indicate that the potentials were constantly oscillating; 
these phenomena have been already described for similar conditions.” 

Fig. | shows the anodic and cathodic polarization curves obtained in acid solutions 
in which hydrogen and oxygen mixture (50 : 50 v/v) was bubbling. At the end of the 
experiment a small quantity of H,O, was observed in the solution. 

Fig. 2 shows the polarization curves for the partial processes in the same conditions. 
The cathodic polarization curve was obtained when pure oxygen was bubbling in the 
solution, the anodic with pure hydrogen. 

lhe mixed potential of Fig. 1 agrees with the potential at which the polarization 
curves of Fig. 2 (for the anodic and cathodic partial processes) cross. 

Figs. 3 and 4 show the results obtained in alkaline solution. In this case the mixed 
potential for the hydrogen and oxygen combination is equal to the potential for the 
partial process of the cathodic reduction of oxygen. 

rhe slope of the polarization curve for the cathodic reduction of oxygen is greater 
in acid than in alkaline solution. On the contrary, the slope of the polarization curve 
for the partial process of hydrogen oxidation is greater in alkaline than in acid 
solution. 

rhus the mixed potential corresponding to the combination of hydrogenand oxygen 
on the platinum surface is little dependent upon the pH of the solution. 

The reduction of hydrogen peroxide is observed when hydrogen is bubbling in the 
solution in the presence of a platinum surface. The reduction mechanism, at least in 
dilute solutions, is electrochemical and mixed potentials may be measured. These 
potentials can be related to the potential of the two partial processes of anodic hydro- 
gen oxidation and cathodic hydrogen peroxide reduction. 

Fig. 5 shows the anodic and cathodic polarization curves obtained with dilute 
(10-4 M) and concentrated (10-* M) hydrogen peroxide solutions. 

Fig. 6 shows the polarization curves for the two partial processes of hydrogen 
oxidation and hydrogen peroxide reduction. 

Figs. 7 and 8 show the results obtained in alkaline solutions of hydrogen peroxide 
(dilute and concentrated). 

With dilute hydrogen peroxide solution (10~-* M) the mixed potential is inter- 
mediate between the potential for hydrogen oxidation and the potential for hydrogen 
peroxide reduction. These mixed potentials can be interpreted on the basis of the 
polarization curves for the partial processes. In the case of concentrated hydrogen 
peroxide solutions (10-* M) the mixed potential equals the potential for hydrogen 
peroxide reduction (0-79 V in acid solution and 0-09 V in alkaline solution). 

Concentrated hydrogen peroxide solutions oxidize the platinum surface* and the 
hypothesis that the reduction of hydrogen peroxide is indirect, through the inter- 
vention of platinum oxides, has been proposed. On this oxidized surface the action 
of the hydrogen would be hindered, as Chapman and Reynolds* observed in the case 
of the catalytic combination of gaseous hydrogen and oxygen on a platinum surface. 
In the authors’ opinion, impurities of platinum are responsible for this phenomenon. 
In the present case of combination of hydrogen and oxygen dissolved in aqueous 
solution, this hypothesis could also be considered. 

Acknowledgement—These researches have been sponsored by the European Office ARDC under the 
contract AF 61 (052)-85 
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Fic. 4. Polarization curves for the partial processes of hydrogen oxidation and of oxygen 
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FIG. 6 


Polarization curves for the partial processes of hydrogen oxidation and of hydro- 
gen peroxide reduction under conditions corresponding to those of Fig. 5 
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Fic. 8. Polarization curves for the partial processes of hydrogen oxydation and hydrogen 
peroxide reduction under conditions corresponding to those of Fig. 7 
pH 12-9 
anodic; gas: H, without H,O, 
@ cathodic; gas: N, H,O, 1°8 10-*M 
vw cathodic; gas: N, H,.O, 1:0 x 10°? M 


og 
S: 





G. BIANCHI and F. MAZZA 


REFERENCES 


1. G. BiANcui and B. Rivo.ta, Chim. e Industr. 36, 358 (1954). 
G. ARMSTRONG and J. A. V. BuTLer, Disc. Faraday Soc. 122 (1947). 
G. BIANCHI and G APRIOGLIO, Electrochim. Acta 1, 18 (1959) 
D. L. CHAPMAN a W. ReEYNOLDs, Proc. Roy. Soc. 156A, 284 (1936). 


DISCUSSION 


r. P. Hoar: Have the authors any similar results on the possible electrochemical mechanism 
of the catalytic decomposition of hydrogen peroxide on a platinum surface? Thermodynamically, 


+ 


would expect a cathodic reaction H,O, + 2H 2e —-» 2H,O and an anodic reaction H,O, — 


2e to form a current-producing cell 
On a platinum electrode, HO, is reduced at a cathodic tension less noble than that 
to the process H,O 2H 2e -> 2H,O. The tension is practically coincident with 
to the process O 2H 2e + H,O,. At high current density the tension 


trad ly to reach the value corresponding to the hydrogen gas evolution. On the other 
I t é 


vhen H,O, is oxidized to O,, the anodic tension equals that observed for the cathodic process 


POURBAIX: Les résultats obtenus par Messieurs Bianchi et Mazza sont-ils en harmonie avec 
théorie selon laquelle la determination des courbes de polarisation permit de predetermine activité 
nétal sur certaines réactions chimiques décomposables en deux reactions électro- 
jue la réaction de synthese de l'eau 2H O, — 2H,O* et sur la décomposition 
ir 2H,O, - O, 2H,O7 
catalytic decomposition of hydrogen peroxide is still the object of our researches. 
the rate of decomposition and the corresponding anodic cathodic limit currents 
least in the case of alkaline solutions. For the reaction of water formation the 
iments of Rosental and \ eseloy sky can be recalled These authors have shown 


ir of the gold from the platinum 
fhnermodvnamigques dade cou he S de polarisation. Rapp Tech C I BE I C¢ IR 
liagrammes tension-pH relatifs au fer et a l'eau oxygénée. Expériences de 
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PROPERTIES AND MECHANISM OF FORMATION OF 
x-ALUMINA (CORUNDUM) FILM BY ANODIC OXIDATION 
OF ALUMINIUM IN BISULPHATE MELTS* 


S. TayIMA, M. Sopa, T. Mort and N. BABA 
Laboratory of Electrochemistry, Department of Chemical | ngineering, Tokyo 
Metropolitan University, 1, Fukazawa, Setagaya-Ku, Tokyo 


Abstract—Aluminium can be anodically oxidized in the low temperature melts (100-250°C) of 
bisulphates or their mixed systems with the formation of «-alumina (Corundum) film. For example, 
in KHSO,—-NaHSO, (2 : 1 mol) mixture at 180°C, at 1 A/dm? by applying 0-160 V for 30 min, a 
white and mat oxide film is produced on aluminium, which is rather porous (density 2-96) but very 
hard and is not attacked by any chemicals such as HF, H.SO,, H,PO,, NaOH etc. of any concentra- 
tion. Coating ratio is 1-76—-1-81, nearly equal to the theoretical value (1-89). The film is very stable 
and can neither be sealed by steaming nor dyed by water-soluble dyes, but the paint or lacquet 
adhesion is good due to its porosity. Corrosion potentials in NKCI and KNO, were compared with 
those of the oxalic acid films. 

X-ray diffraction patterns indicated distinctly the formation of an «-alumina with a very slight 
amount of y-alumina (400) and (440). The reaction mechanism was considered as the decomposition 
of sulphuric acid, M,SO,.H,SO,— M,SO, SO, H, O. This was confirmed experimentally 
and thermodynamically. Electrolysis in conc. sulphuric acid gave a similar film but it consisted 
mainly of y-alumina of less crystalline structure. The mechanism of direct formation of x-alumina 
is not yet established but the local heating over the anode surface, absence of water and the existence 


of a slight amount of y-alumina (400) and (440) are possibly its factors 


Résumé—L’aluminium peut étre oxydé anodiquement dans des bains fondus de bisulfates purs ou 
leurs mélanges, avec formation d’alumine « (Corindon), entre 100 et 250°C Par exemple, dans 
KHSO,.2M NaHSO,.M a 180°C, sous A dm~’, une tension de 0-160 V appliquée durant 30 min 
produit un film blanc et mat, plut6t poreux (densité, 0,96) mais tres dur et résistant a des agents 
chimiques tels que HF, H,SO,, H ,PO,, NaOH etc. a toute concentration. Le coefficient de recouvre- 
ment, théoriquement 1,89, est en fait compris entre 1,76 et 1,81. Le film trés stable ne se colore pas 
par les teintures solubles, mais, grace a sa porosité, les peintures et les laques y adhérent. Les 
potentiels de corrosion manifestés dans KCl M ou KNO, sont comparés a ceux des films d’acide 
oxalique 

Les diagrammes de diffraction roentgenographique indiquent une tres faible proportion d’aldmine 
y (400) et (440), dans un grand excés d’alumine «. Le mécanisme est vraisemblablement lié a la 
décomposition M,SO,.H,SO, M,SO, SO, H, O, en accord avec les possibilités thermo- 
dynamiques et les constatations expérimentales. L’électrolyse dans H,SO, concentré proudit un 
film analogue, mais ol Al,O, y prédomine. Le mecanisme de génération directe de Al,O, x n'est 


pas encore établi, mais l’échauffement local de la surface anodique, l’absence d’eau et la présence de 


petites quantités d’Al,O, y (400) et (440) sont probablement les facteurs qui le conditionnent 


Zusammenfassung—Aluminium kann in tiefschmelzenden Bisulfat-Schmelzen unter Bildung von 
x-Al,O, (Korund) anodisch oxydiert werden. In KHSO,-NaHSO,—Gemischen z.B. bildet sich auf 


Aluminium eine weisse matte Oxydschicht. Diese Oxydschicht ist ziemlich pords (Dichte: 2,96) 


* Presented at the 10th meeting of CITCE, Amsterdam, September 1958. 


205 





206 S. Tasima, M. Sopa, T. Mort and N. BABA 


aber sehr hart. Sie wird von Chemikalien wie HF, H.SO,, H,PO,, NaOH usw. in keiner Konzent- 
ration angegriffen. Das Bedeckungs-Verhaltnis ist 1,76-1,81 und kommt dem theoretischen Wert 
von 1,89 sehr nahe. Die Schicht ist sehr stabil. ROntgendiagramme zeigten deutlich neben «-Al,O; 
auch kleine Mengen von y-Al,O, (400) und (440). Als Reaktionsmechanismus wurde der Zerfall 
von Schwefelsaure angenommen: M,SO,.H,SO,— M,SO, SO, H, + O. Dieser Mechanis- 
nus ist mit dem Experiment und mit thermodynamischen Ueberlegungen im Einklang. Die Elek- 
trolyse mit konzentrierter Schwefelsdure lieferte eine 4hnliche Schicht, die jedoch zur Hauptsache 
aus y-Al,O, von weniger ausgepragten kristallinen Struktur bestand. Der Mechanismus der direkten 
Entstehung von «-Al,Q, ist noch nicht sichergestellt aber die lokale Erhitzung der Anodenoberflache, 


sowie die Abwesenheit von Wasser und das Vorhandensein einer geringen Menge von y-Al,O, 


(400) und (440) spielen dabei méglicherweise eine Rolle 


INTRODUCTION 
IT is known that «-alumina can be formed only when y-alumina or diaspore is heated 
above 1000°C and that the films anodically formed in aqueous solutions are 
amorphous or of very fine grain y-alumina or of its deformed type.' Moreover, in 
aqueous solutions, crystalline y-alumina is obtained only when aluminium is anodized 
at high voltage (500-1000 V) and above 100°C in solutions of **barrier type”’ electrolyte 
such as borates, tartrates etc.” 

In the course of research on the anodic behaviour of metals in fused salt systems, 
it was found that aluminium can be oxidized in low temperature melts of bisulphates 
with the formation of an «-alumina film. Bisulphates such as NaHSO,, KHSO,, 
NH,HSO, or their mixtures melt at fairly low temperatures, 100—250°C, and aluminium 
may be oxidized in these melts. 

For example, 99-99°,, aluminium sheet was cleaned and anodically oxidized in 
in KHSO,-NaHSO, (2 : | mol) mixture at 180°C at 1 A/dm?, by applying 0-160 V 
for 30 min, using titanium as cathode. The film thus obtained is white and mat: 
the white tone increases with growth of the film. The apparent density of the film is 
2:96, being smaller than those of y-alumina (3-4) and «-alumina (4-0), indicating the 


porous nature of the film. The film is very hard, not less than 400 uw Vickers. Exact 


hardness cannot be measured because the surface is coarse and the film rather thin. 
Its thickness is about 5-2 ~ when formed in the conditions described above. The 
coating ratio® is 1:76 ~ 1-81, nearly equal to the theoretical value 1-89. 

The film is very stable and can neither be sealed by water nor dyed by water- 
soluble dyes. But due to its porous nature, paint or lacquer adhesion is very good. 
It is not attacked by any reagent which attacks aluminium or y-alumina, viz. hydro- 
fluoric, sulphuric, phosphoric acids, caustic soda etc. of any concentration and it is 
easily separated from the basis metal which dissolves in these chemicals. The ignition 
loss after heating at 1000°C for 2:5 h was 0-96 per cent. The corrosion potential of 
the filmed metal in N KNO, was more negative than that of metal carrying oxalic 
acid films, probably due to the more porous nature. 

These facts suggest that the film may consist of «-alumina. This was distinctly 
confirmed by X-ray patterns of these films under various conditions of electrolysis, 
which indicated the formation of «-alumina with a very slight amount of y-alumina 
(400). The former grew with time, while the latter remained unchanged throughout 
the electrolysis. 

The amounts of gases (oxygen and hydrogen) evolved during electrolysis were 
measured with platinum electrodes and it was assumed that the decomposition of 
sulphuric acid was occurring. The decomposition potential observed was coincident 
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with that calculated from thermodynamic data. Electrolysis in conc. sulphuric acid 
gave a similar film in appearance and properties but it consisted mainly of y-alumina 
of less crystalline structure as compared with the «-alumina obtainable in bisulphate 
melts. 
EXPERIMENTAI 

Bath and metal composition. Aluminium can be anodically oxidized in any melt 
of bisulphates such as NaHSO,, KHSO, or NH,HSO,; the melting point can be 
lowered by their mixed systems. From preliminary experiments, the mixtures of 





re) 
Time of formation, min 
Fic. 1. Voltage/time curve at various currents 
0-5 A/dm? A 1 A/dm? 
2 A/dm? @ 10 A/dm’ 
NH,HSO, melt 17 


the lowest melting point (about 120°C and 100°C respectively). In the case of KHSO, 
NH,HSO, systems, lowering of the melting point could not be attained, but for 
convenience a | : | mol mixture was employed. With NaHSQO,, the anhydrous salt 


NaHSO,-KHSO, (1 : 2 mol) or NaHSO,-NH,HSO, (1 : 1 mol) was found to give 


does not exist, but the water of crystallization was eliminated as far as possible by 
heating to 300°C. 

The salts were melted in a beaker placed in an electric furnace with a temperature 
controller. 

Che aluminium sheets employed were 99-99 per cent grade, half hard, of 0-5 mm 
thickness. As cathode, titanium sheet was used. 

Phenomena during electrolysis. The voltage rises steeply and promptly in 30-60 s 
at the start when current density is held constant, viz. at | A/dm*, and then gradually 
with the growth of the film as shown in Fig. 1. The form of voltage/time curves is 
similar in all electrolytes, as shown in Fig. 2, 

With rise of voltage, an electric arc appears locally on the anode surface and the 
discharging points move from one place to another. The phenomenon becomes 
notable with growth of the film and is finally localized at edges and corners where 
the electric current is concentrated, and is frequently accompanied by a humming 
sound probably due to thermal decomposition of the electrolytes with generation of 
gas. This is observed especially in the NaHSO, bath. In the NH,HSO, bath, the 


phenomenon is not so severe and the film can be made rather thicker. 
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rhe amount of gas evolved during ordinary electrolysis is far smaller at the anode 
than that at the cathode. But when a platinum anode is used, the ratio is about 
| : 2 at anode and cathode. It is clear that the gases are oxygen and hydrogen res- 
pectively. Under severe conditions SO, gas is also formed. The film thus obtained is 
white and mat, the whiteness increasing with growth of the film. 
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Time of formation, min 


Fic. 2. Voltage/time curves at constant current | A/dm*° 


Le 


NH,HSO KHSO, 
NaHSO,—NH,HSO, 1 : 1 mol KHSO,—NaHSO, 2: 1 mol 
@ NH,HSO,-KHSO, | : 1 mol A NaHSO, 


Chemical properties. The film is not attacked by any chemicals which attack 
aluminium or y-alumina, viz. HF, HCl, H,SO,, H,PO, or NaOH of any concentra- 
tion, and is easily separated from the basis metal, which dissolves in these chemicals. 

Ignition loss. The film formed in NH,HSO, melt at 1 A/dm? for 30 min was 
separated in 10°, NaOH solution, well rinsed and dried at 110°C for 4h. Then the 
ignition loss at 1000°C in 4 h was measured as 0-96 

Thickness. One example is shown in Table 1. 


TABLE 1. THICKNESS OF FILMS FORMED IN KHSO,—NaHSO, (2 : 1 mol) MEL1 


Method 1:0 A/dm*, 30 min 1-0 A/dm*, 60 min 0-3 A/dm*, 100 min 


Capacitance measurement 
(Oxalic acid films of known 
thicl 1288 as 

Direct measurement by u 10-91 
metallurgical microscope 


ind ocular scale (mean) 


Coating ratio and current efficiency. Coating ratio (film weight : metal loss) 
is introduced by Mason and Fowle*® and current efficiency were measured as 


shown in Table 2 
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TABLE 2. COATING RATIO AND CURRENT EFFICIENCY IN NH,HSO, MELT (150°C 


s Total current , 
Time of Total Metal Film : Current 
caled. from Coating ; 
formation current loss wt . efficiency 
film wt. ratio : 
(min) (2) (g) eA) 
. (C) 


0-0175 0-0311 
0-037] 0-0657 
0-0560 0-1043 
0-0807 0-1452 
0-0953 0-1722 


0-1448 0-2529 


lhe larger the current density, the thinner the film and the longer the electrolysis, 
the smaller the current efficiency. As described later, the film thus formed is composed 
of «-alumina which is very resistant to various chemicals. This is confirmed by the 
fact that the coating ratio is very close to the theoretical value (Al,O,/2Al = 1-89), 
while those of oxide films formed in aqueous solutions such as oxalic or sulphuric 
acid at room temperature are known to be about 1:2. 

Density. The apparent density of the film was measured for the film formed in 
NH,HSO, and stripped by 10% NaOH solution. The film was crushed and its 
density was measured by picnometer. The value was 2-96, being smaller than those of 
y-alumina (3-4) and «-alumina (4-0), indicating the porous nature of the film. 

Corrosion tests and porosity. The corrosion tests as generally done for conven- 
tional anodizing in aqueous solutions are not applicable to this film, because these 
tests measure the time required for dissolving the film and exposing the basis metal. 
In the present films, these tests measure the time required for penetration of chemicals 
through pores of the film to the basis metal. Thus, these corrosion tests should be 
regarded as porosity tests. 

Sealing and dyeing. As is well known, the pores of anodic coatings formed in 
aqueous solutions can be sealed by immersion in hot water or by steaming, while 
the present film can neither be sealed nor dyed by water-soluble dyestuffs. Due to 
the porous nature, however, the surface is easily printed, lacquered or painted, 
with excellent adhesion. 

Hardness. The film is very hard. Hardness was 350-450 uw Vickers under a load 
of 50 g. Exact hardnesses could not be measured due to the coarse and porous nature 
of the film. However, even high-speed steels can be polished by the coating. 

Corrosion potential. Comparison of the corrosion potential was made in N KCl 
and N KNO, solutions, for pure aluminium sheet (99-99% ), anodized in a bisulphate 
melt and in oxalic acid. In the former solution the corrosion potential showed nearly 


equal values (Fig. 3) while in the latter, the oxalic acid film was the most positive, 


aluminium sheet most negative; the bisulphate formed film ranked between them, 
as shown in Fig. 4. The less noble property of the bisulphate film is probably due to 
its porous nature. 

X-Ray analysis of the oxide coatings. The results of X-ray analysis of the oxide 
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Corrosion potential in 1 N KCI solution (hydrogen scale) 
99-99 °’ Al 
@ Oxide coating by bisulphate melt 


Oxide coating by oxalic acid 

















Fic. 4. Corrosion potential in 1 N KNO, solution (hydrogen scale) 
A 99-99% Al 
@ Oxide coating by bisulphate melt 


Oxide coating by oxalic acid 





Properties and mechanism of formation of «-alumina (Corundum) film 


TABLE 3. OPERATION CHARACTERISTICS OF G—M SELF-RECORDING X-RAY SPECTROMETER 





Sample No. 1-10 Sample No. 11-14 


Target 

Filter 

Voltage 
Current 

Count full scale 
Scale factor 
Time constant ls 
Multiplier 

Scanting speed min 4°/min 
Divergency 
Receiving slit 
Soller slit 
Glancing angle 


5 
~ 


Chart speed cm/min 








films by the use of G-M Self-Recording X-Ray Spectrometer (Rigaku Denki Co., 
Tokyo) are shown in the following Tables (3-6). 

These results show that the oxide films anodically formed in bisulphate melts are 
composed mainly of «-alumina with a slight amount of y-alumina which is indicated 
by (400) and (440). It is to be noted that their intensities remain constant, indifferent 
to the time of electrolysis. (Sample No. 11-14). 

According to H.S. Hunter er a/.°, the oxide film formed at 500—600°C in a dry 
atmosphere is »/-alumina and that produced at lower temperature is amorphous. 
Those anodically formed in aqueous solutions are amorphous or less crystalline 


TABLE 4. CONDITIONS FOR PREPARATION OF SAMPLES 





Final Time of 
voltage treatment Remarks 
(V) (min) 


Sample Temp. Current 
—" Bath . T . " 
no. ‘oe (A/dm?) 


KHSO, 220-250 
KHSO,-NaHSO, 197-200 
NaHSO, 190-203 
NaHSO,-NH,HSO, 134-178 
NH,HSO, 190 
NH,HSO,-KHSO, 204-240 
NH,HSO, 160-170 
KHSO, 230-260 
NaHSO, 240-255 
H,SO,(>98 %) 25-120 
NaHSO,-NH,HSO, 120 
NaHSO,-NH,HSO, 120 
NaHSO,-NH,HSO, 120 
NaHSO,—-NH,HSO, 130 


steamed for 
1h at 155 
165°C and 
5 ~6atm 
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TABLE 5A. TIME OF FORMATION AND GROWTH OF CRYSTALS AS REVEALED BY X-RAY ANALYSIS 


Intensity (full count scale, 400 c/s) 


400 


400 4 400 372 400 


y-alumina and the crystalline y-alumina can be had only when aluminium is anodically 
oxidized at 100-700 V using “barrier type’’ electrolytes such as borates or tartrates.” 

In recent years, much work has been done on the heat transition of hydrated 
alumina and it has been said®:‘ that the direct transition from y to « does not occur: 


it goes through several intermediate stages, viz. the 0, 7, 9, «, 7 modifications. How- 


ever, the analysis of the present patterns indicates that these intermediate substances 


do not exist in the oxide coatings formed in bisulphate melts, because the correspond- 
ing lines or ty pical intense lines are not detected. 

lable 4 shows that the «-alumina grows with time, while the y-alumina remains 
unchanged. It has been said that «-alumina can be formed only when y-alumina is 
heated above 1000—1200°C or when diaspore (/-Al,O,°H,O) is dehydrated. 

he effect of steaming under 5—6 atm at 155—160°C for | h, which is widely used 
n Japan for sealing commercially anodized aluminium, was examined (Sample 
No. 7-9); no hydrated compounds were detected. Therefore it can be confirmed 
by X-ray analysis that the oxide film anodically formed in bisulphate melts cannot be 
sealed; this is natural since it consists of «-alumina. 

The diffraction line at 20 = 24-5, d= 3-633 (as given in Table 5A) does not corre- 
spond to any aluminium oxide; and it disappears by steam treatment. Considering 
that in the close neighbourhood of this line, there exist diffraction lines corresponding 
to KNa(SO,), NH,HSO, and K,S,O,, it is supposed that these compounds remained 
in the film probably due to incomplete rinse. 





Properties and mechanism of formation of «-alumina (Corundum) film 


TABLE 5p. TIME OF FORMATION AND GROWTH OF CRYSTALS AS REVEALED BY 


20 obsd. 


Material 
(corrected) 


from 
ASTM 

card 
5—0712! 


calcd. 


from 20 


3-633 
3-466 
2-550 
374 
‘O80 
981 
740 
600 
544 
‘514 
‘501 
‘402 
-373 
237 
-189 
-147 
‘138 
*125 


‘098 ‘099 


X-RAY ANALYSIS 


Intensity (full count scale, 500 c/s) 


No. 10 
(Conc. 
H.SO,, 
40 min 
full 
count, 
400 c/s) 


hkl 
No. 11 
5 min 


No. 12 


15min 60min 


102 
104 
110) 
311) 
113 
400 
204 
116 
121 
108 | 


124 | 
440! 
300 
0110 
220 
223 
311 
132 


2010 





* Intensities are possibly overlapped for « and y. 


No. 13. 


No. 14 
150 min 


In Table 6, the comparison is made of the relative intensity of diffraction patterns 
of the standard Corundum and Sample No. 13. It is seen that the crystal structure of 
the latter is slightly deformed perhaps because the crystals are growing 2-dimensionally 


on the basis metal under electric field. 


MECHANISM OF ANODIZING 
In the present fused systems, there is little water, and the oxygen which contributes 
to the oxidation of aluminium is supplied by sulphate radicals. 
decomposition mechanisms are probable. 
2MHSO, = M,SO, + SO, + H, + O 
M,SO, + SO, 
M,SO, + SOx 
M,SO, + SO, 
M,SO, +S 


The following 


(1) 
(2) 
(3) 
(4) 
(5) 
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TABLE 6. RELATIVE INTENSITY OF DIFFRACTION PATTERNS OF CORUNDUM 
(%-ALUMINA)* AND SAMPLE NO. 13 





hkl Corundum ///, Sample No. 13 ///, 


102 

014 

110 
2-085 113 
1-740 204 
1-601 116 
1-546 121 
1-510 108 
1-404 124 
1-374 300 
1-1898 220 
1-1470 223 
1-1255 132 


1-0988 2010 


Swanson and Fuyat; ASTM-Card 5-0712 


\s described before, the amount of gas evolved at the anode is very much smaller 
than that at the cathode—nil for aluminium anodes while the ratio of the two is 
about | : 2 when platinum is used as anode. This fact corresponds to equation (1) and 
also corresponds to the decomposition of sulphuric acid, H,SO, = SO, + H, + O 
when 2 MHSQ, is regarded as M,SO,.H,.SO,. 

Thermodynamic calculation of the decomposition potential of sulphuric acid is as 
follows 


H,SO, = SO, + 40, + H, — 89-6 kcal 


AH. 


298 


89-6 kcal. 
The molar entropy change is 


ASose 


39-5 kcal 
and from the Gibbs—Helmholtz equation 
E AH/zF TAS/zF, 


E nay 


298 


The decomposition potential experimentally observed is about 2:3 V at 25°C as 
shown in Fig. 5, in fairly good agreement. Herein, the overpotential, if any, on Pt 
is ignored. The decomposition potentials of KHSO, and NH,HSO,-NaHSO, 
(2: | mol) observed at 220°C and 180°C respectively are shown in Figs. 6 and 7. 
If the suggested mechanism is valid, a similar oxide film should be obtained by 
electrolysis in conc. sulphuric acid >98°. The oxide film experimentally obtained 
was very similar in appearance as well as in physical and chemical properties but it 
consisted mainly of y-alumina of less crystalline structure as compared with the 
x-alumina obtainable in bisulphate melts, as shown in Table 5B (Sample no. 10). 
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Fic. 5. Decomposition potential of conc. H,SO, at 25°C 























Voltage, V 


Decomposit ion 


potential of NH,HSO,-NaHSO, mixed melt at 180°C 
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In connection with the total cell reaction discussed above, the following anode 
reactions may be considered: 

MHSO, —M HSO, 

2HSO, —>H,S,O, + 2e 

H,S,O, —-H,S,0, + O 

H,S,0O, —»H,SO, + SO, 

Net reaction 
2HSO, —>H,SO, + SO, + O + 2e 


In addition, when platinum is used as cathode, a great amount of sulphur is 
deposited and when titanium is used as cathode, the melts become yellowish after a 
long run at above 200°C, and colloidal sulphur is detected by dissolving in water. 


Therefore, various complex side reactions such as 


M.S,O,—» M,S,0,—» M,SO, +S ete. 


may be occurring 
rhe precise mechanism of the direct formation of «-alumina is not yet established 


at the present stage of experiments. However, it is probable that the local heating 
over the anode surface, the absence of water and the existence of a slight amount of 
y-alumina (400) and (440) are factors in the mechanism of its formation. 
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DISCUSSION 


M. PrREPERS: Quelle cathode était utilisée 


S. TAJIMA: C’était une cathode de titane. 
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SUR LES PARTICULARITES ET LE MECANISME 
DE FORMATION DES DEPOTS ELECTROLYTIQUES 
DE TYPE CRYPTOCRISTALLIN* 


K. M. GORBOUNOVA 
Institut de Chimie Physique de Académie des Sciences de ! URSS, Bolshaja 
Kaloujskaja 31, Moscow 71, U.R.S.S. 


Résume—Etude d’une classe spéciale de systémes métalliques, qui se forment sur la cathode a la 
suite d’electrolyse. Pour les depdts de cette classe, on emploie le terme “‘cryptocristallin’’. Aucun 
détail cristallin ne peut étre découvert sur la surface de dépdts de ce type; cependant le diagramme 
de diffraction indique un réseau trés discontinu. Dans un certain nombre de cas il se produit le 
diagramme propre a la matiére amorphe. Les variations considérables de propriétés du métal 
“cryptocristallin”, provoquées par les modifications des conditions de la réduction cathodique, de 
méme que les changements de propriétés des dép6ts en fonction du temps, suggerent un mécanisme 
particulier de réduction électrochimique; au cours de la réduction, ce mécanisme engendre les 
substance qui entrent dans le réseau du metal et qui sont décelées dans les dép6ts comme “‘impurités”’. 
Ces inclusions tirent leur origine des substances superficiellement actives apparaissant a la suite de 
la reduction cathodique, ou bien a la suite de accumulation auprés de la cathode de substances 


spécialement introduites dans la solution 


Abstract—A study of a special class of metallic systems that form on the cathode during electrolysis, 
the so-called “‘cryptocrystalline’’ deposits. No crystalline detail is visible on the surface of deposits 
of this type: diffraction patterns indicate a very broken-up lattice, and in some cases indicate 
amorphous material. The considerable variations of properties of ““cryptocrystalline’’ metal produced 
by modification of the conditions of the cathodic reduction, as well as the change of properties with 
time, suggest a particular mechanism of electrochemical reduction: this mechanism produces 
substances that enter the metal lattice and appear in the deposit as impurities. These inclusions 
arise from surface-active substances appearing as a result of cathodic reduction, or as a result of 


the accumulation near to the cathode of substances specially added to the solution 


Zusammenfassung—Es wird eine besondere Art von metallischen Systemen untersucht, die sich bei 
der Elektrolyse an der Kathode bilden und die als “‘*kryptokristallin” bezeichnet werden. An der 
Oberflache von Niederschlagen dieses Typus kann keine Kristallstruktur festgestellt werden; die 
R6ntgendiagramme zeigen jedoch ein diskontinuierliches Gitter. In einigen Fallen wird das fir 
amorphe Substanzen charakteristische Diagramm erhalten. Die starken Veranderungen der Eigen- 
schaften des kryptokristallinen Metalls, die durch die Aenderung der Abscheidungsbedingungen 
hervorgerufen werden, sowie auch die Veranderungen der Eigenschaften der Niederschlage mit der 
Zeit, deuten auf einen besonderen Mechanismus der elektrolytischen Reduktion; im Laufe der 
Reduktion entstehen Substanzen, die in das Gitter des Metalls eindringen. Diese Einschliisse 
stammen von oberflachenaktiven Stoffen, die sich bei der kathodischen Reduktion bilden oder die 
absichtlich der Lésung zugefiigt werden und sich in der Nahe der Kathode ansammeln. 


1. Au cours de nombreuses années les propriétés des dépdts électrolytiques 


compacts des métaux étaient déterminées exclusivement au point de vue de leur 


structure cristalline, et plus précisément des dimensions et de l’orientation des cristaux 
composants. Parallélement la théorie de |’électrocristallisation se développait 
* Présenté a la Ye reunion du CITCE, Paris, Juillet 1957. 
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aussi d’aprés des représentations du mécanisme de formation et de croissance d’in- 
dividus cristallins particuliers. 

D’autre part, lutilisation de la technique expérimentale, qui s’est tres developpée 
et perfectionnée ces derni¢res décades (notamment le microscope électronique), a 
montré la nécessité, lors de examen du mécanisme du dépét cathodique des métaux, 
de mettre a part la classe des dépd6ts de type cryptocristallin, dont les lois de croissance 
sont différentes en principe de celles des dép6ts évidemment cristallins. 

Les dép6ts du type “‘somatoide,”’ dont l’étude detaillée est l'objet des intéressants 
travaux de Kohlschutter et de ses collaborateurs' entrent dans ce groupe. 

La particularité de Ja structure de ces dép6ts se manifeste tout d’abord dans la 
structure extérieurement “‘amorphe”’ de la surface, excluant la notion de “dimensions 
des cristaux’’. 

On peut illustrer une telle structure de surface par un tableau électronomicroscopi- 
que de nickel brillant (Fig. 1)’ et une microphotographie d’un recouvrement de 
manganese (Fig. 2).° 

\ la surface d°un tel genre de dépdts il ne peut étre découvert d’éléments carac- 
téristiques de phase cristalline telles qu’ angles, arétes, etc. Si auparavant cette 
circonstance était considérée comme un résultat de l’insuffisance de grossissement 
des systemes optiques, actuellement les recherches avec emploi de la technique 
électronomicroscopique ont definitivement convaincu que la structure de leur surface 
était “‘amorphe’’. Les dép6ts ayant une telle structure varient dans le degré de leur 
micro et macro poli. Les photographies éelectronomicroscopiques de la surface de 
dépots trés brillants entrant dans ce groupe ne révélent absolument pas de détails 
cristallins. 

Cependant, on doit aussi inclure dans ce méme groupe les dép6ts qui, en raison 
de leur structure “‘somatoide,”’ (avec la surface couverte par des formations hémi- 
sphériques d’un diamétre plus ou moins grand) sont plus ou moins mates. 

Le type de dépdét cryptocristallin est propre a certains métaux, par exemple le 
rhénium, le chrome, le manganése, et aussi a certains alliages, en particulier 
de tungsténe et de molybdéne. Cependant, a la suite d’une forte modification des 
conditions de l’électrolyse par inclusion de lion se déchargeant dans l’anion com- 
plexe ou addition dans la solution de substances fortement superficiellement actives, 
etc., il est possible d’obtenir presque tous les métaux sous forme de type cryptocristallin. 

L’emploi pour les dépéts de ce type, qui sont extérieurement amorphes, du terme 
“cryptocristallin”, ou, du terme “‘cristallin non évident”’, est justifié par le fait que 
beaucoup de ces dépdts, lors de la recherche aux rayons-X, se montrent cristallins 
avec une structure plus ou moins déesordonnée. D’autre part, certains dép6ts donnent 
aussi lors de leur étude aux rayons-X un diagramme de type amorphe. Par exemple, 
un tel diagramme est donne par les depots de rhénium et de manganése. Dans le 


Ss 
5 
/ 


depots de nickel brillant obtenus a partir de solution contenant de l’acide 2,6-2, 
disulfonaphtalique, les deformations du réseau cristallin se montrent de méme trés 
importantes: les raies sont floues, les intensités sont abaissées. Parfois, quelques 
raies (par exemple (420) dans le cas de la radiation du cuivre) disparaissent 
entiérement.4 

Les cas de complete absence de raies de diffraction sur les radiogrammes sont 
interessants. Pareils radiogrammes se manifestent par exemple dans le cas de lalliage 
Bi-Cu, obtenu dans des conditions ow il apparaissait sur la cathode des dépéts 





Fic. 1. Micrographie électronique de la surface de nickel brillant 16. 


2. Micrographie de la surface d'un dépét de manganése. 
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brillants, de type cryptocristallin.? C’est seulement aprés chauffage—jusqu’a des 
temperatures particuliéres pour chaque méetal—que se rétablissaient les radiogrammes 
plus ou moins normaux. 

I] y a des raisons de supposer que pour de nombreux autres dépdts de type crypto- 
cristallin apparaissent aussi dans le processus d’électrolyse des structures trés désor- 
données, dont la mise en ordre depend du temps, et évolue souvent tellement rapide- 
ment, que, quand ils sont transportés dans la chambre de rayons-X, ces dép6ts ont 
déja une structure normale. Une illustration trés convaincante de l’existence de 
structures intermédiaires peut-étre offerte par le processus de croissance de l’argent 
dans une solution de nitrate d’argent (AgNO) extrémement diluée. Le dépét noir 
qui apparait premi¢rement, a |’etape de reduction des ions sur la cathode, se trans- 
forme avec le temps vers l’état normal de dendrites claires. Le front croissant de 
chaque dendrite, s’éléve toujours durant la formation intermédiaire de dépét noir.® 
Malheureusement notre connaissance de la structure des dépé6ts au moment de leur 
formation sur la cathode est trés rudimentaire. 

Si on parle de structure d’un type cryptocristallin, la notion de “‘dimensions des 
cristaux’’ ne peut lui étre completement appliqueée, car aucune limite intercristalline 
ne peut-étre découverte en elle. C’est justement en partie cette circonstance, qui 
est la cause des contradictions existant dans des travaux publiés quant a l’appréciation 
du réle des dimensions des cristaux dans la détermination de la brillance de dépéts. 
Si, dans le cas de dép6ts évidemment cristallins, la relation entre la brillance et la 
dimension des cristaux n’est pas confirmée dans de nombreux cas, ceci se rapporte 
surtout aux dépdéts de type cryptocristallin.* Sur la Fig. 3, il est présenté une surface 
de dépét de cadmium a cristaux relativement fins, obtenus a partir d’un électrolyte 
additionné de gélatine (0,5 g/l.) avec une densité de courant de 2 A/dm*. Le coefficient 
de réflexion de ce dépét est égal a 14 (le coefficient de réflexion du miroir d’aluminium 
étant pris égal a 100). Sur la Fig. 4 il est présente une surface de dépdt de cadmium 
avec cristaux plus gros, (obtenus avec le méme électrolyte en ajoutant au courant 
continu de densité 2 A/dm? un courant alternatif de densité 24 A/dm?*}, qui a un 
coefficient de réflexion plus élevé que dans le cas précédent (30 unités). 

De nombreux auteurs ont relié la brillance a la présence d’une texture des 
dépots. Cependant, comme cela ressort de la confrontation des données pour deux 
dépots de nickel, la texture n’est pas déterminante. Sur la Fig. 5 il est présenté une 
surface d’un dépdt de nickel brillant obtenu avec un électrolyte auquel est ajouté 
3 g/l. d’acide 2,6-2,7 disulfonaphtalique (avec densité de courant continu 2 A/dm?}. 
Ce dépdét a un coefficient de reflexion égal 4 88 et un axe de texture [001]. Sur la 
Fig. 6, il est présenté une surface de dépdt de nickel obtenu avec le méme électrolyte 


(en ajoutant au courant continu de 2 A/dm? un courant alteinatif de 7,5 A/dm). 


Ce dépét a aussi une texture suivant l’axe [001], mais le coefficient des réflexion est 
égal dans ce cas a 25. II est evident que pour décider de la question des causes de 
brillance on doit tenir compte du relief résiduel de la surface. Mais la surface comme 
nous le savons, peut étre obtenue trés polie méme dans le cas de gros cristaux, si 
leurs formes et leurs dispositions sont correspondantes. L’indépendance du relief 
(qui détermine la brillance des dép6ts) de la texture et des dimensions des cristaux 
peut étre de plus illustrée par les photographies de brillant et de mat des dépdéts de 
zinc. Ayant une méme texture suivant l’axe [110] et des dimensions a peu prés égales, 
ils avaient des coefficients de réflexion trés différents (31 et 54 unités).§ 
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Ainsi, en décrivant les propriétés (particuli¢rement de la structure extérieure) il 
n’est pas juste de se baser sur les dimensions des cristaux et sur la texture. 

2. La particularité spécifique des dépéts cryptocristallins est (1) la dépendance 
marquée de leurs propriétés avec les conditions électrochimiques de leur obtention, 
et (2) la modification dans le temps de ces propriétés (une certaine instabilité). 

Comme il est connu, méme dans le cas de dépéts cristallins normaux, leurs prop- 
riétés se modifient un peu selon la modification des dimensions des cristaux, de leur 
forme et aussi de leur dispositions relatives les uns par rapport aux autres et avec la 
surface de la cathode. Néanmoins, ces variations des propriétés sont relativement 
petites. 

Dans Je cas de dépdts de type cryptocristallin, les modifications observées sont 
tellement grandes que les propriétés des dép6ts peuvent se situer bien au dela des 
limites caractéristiques d’un métal donné dans son état cristallin normal. Ceci peut 
étre montré aussi par les données de dureté (par exemple les dépdts de nickel peuvent 
étre plus durs que ceux de chrome), suivant la stabilité chimique, suivant les coefficients 
magnetiques, etc. 

Cette forte dépendance des proprietées des dépdts et des conditions de leur obten- 
tion est déterminée, comme lont montré de nombreuses études tant dans notre 
laboratoire que dans d’autres, par la possibilité d’inclure dans le réseau des quantités 
considérables de substances étrangéres, ce qui conduit a de fortes alterations dans la 
structure du réseau. 

Parmi les nombreuses propriétés permettant [étude quantitative des altérations 
de structure des dép6ts résultant de la modification des conditions de réduction du 
metal sur la cathode, les plus sensibles se sont trouvées les proprietés mécaniques, 
ou encore, pour le nickel, le cobalt et méme leurs alliages, leurs caractéristiques 
: magnetiques 

Comme l’ont montré les recherches faites par Poloukarov dans notre laboratoire, 
la valeur de la force coercitive et induction remanente sont des indicateurs sensibles 
des plus petites altérations dans la structure d’un dépdét de ces derniers métaux. 

Dans de l’étude de la dépendance de la valeur de la force coercitive du cobalt et de 
la densité de courant lors de la précipitation électrochimique (dans un bain contenant 
500 g/l. de sulfate de cobalt avec un pH égal 6,4) il fut établi® que la force coercitive 
augmente graduellement jusqu’a une densité de courant de 150 mA/cm*?. Comme 
l’ont montré des recherches complémentaires un tel accroissement de la force coercitive 
est li¢é 4 une augmentation des tensions internes dans le dép6t de cobalt et, aussi 
évidemment, a une augmentation de la teneur des additions de substances non ferro- 
magnétiques. 

L’addition a lélectrolyte d’acide borique ameéne une modification du type de 
cristallisation (lorsque l’on atteint des densités déterminées de courant). Comme dans 
le premier cas, il se produit d’abord une augmentation de la force coercitive, avec 
élévation de la densité du courant; cependant lorsqu’une densité critique de courant 
(30-40 mA/cm*) est atteinte la structure du dép6t se modifie, ce qui est indiqué par 
une brusque chute de la valeur de la force coercitive. Ce domaine des densités de 


courant correspond au passage du depot mat au deépét brillant. Une telle modification 


du type de la cristallisation lors de l’augmentation de la densite de courant est évidem- 
ment lice a une élévation du pH de l’électrolyte prés de la cathode. Pour vérifier cette 
supposition il fut fait des expériences d’obtention de dépdts électrolytiques dans les 





Fic. 3. Micrographie de la surface du dépét de cadmium, obtenu a partir d'un électrolyte 
de sulfate (0,3 N), additionné de gélatine (0,5 g/l.); densité de courant de 2 A/dm*. x 420. 


Fic. 4. Micrographie de la surface du dépét de cadmium obtenu avec le méme électrolyte, que 
le dépét présenté sur la Fig. 3, en ajoutant au courant continu (2 A/dm?) un courant 
alternatif (24 A/dm*). 420. 





Fic. 5. Micrographie électronique de la surface du dépdt de nickel brillant, obtenu a partir 


5 


d'un électrolyte de sulfate, additionné d’acide 2,6-2,7 disulfonaphtalique (3 g/I.). 16. 


Fic. 6. Micrographie électronique de la surface de nickel obtenu avec le méme électrolyte 


l 


que le dépét présente sur la Fig. 5 en ajoutant au courant continu (2 A/dm?) un courant 
alternatif (7,5 A/dm?). 16000. 





Fic. 7(a). Micrographie électronique de la surface du dépét de zinc obtenu a partir d'un électrolyte 
de sulfate (2 N), additionné de sulfo-urée (2,5 g/I.); densité de courant de 2 A/dm*. x 16000. 


Fic. 7(b). Micrographie électronique de la surface du dépdt de zinc obtenu avec le méme electrolyte, 
que le dépét, presenté sur la Fig. 7(a), en ajoutant au courant continu (2 A/dm*) un courant 
alternatif (24 A/dm’). 16000. 
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solutions de différents pH. La Fig. 8 présente les données correspondantes. Comme 
il ressort des courbes, l’acidité de l’électrolyte a une action sensible sur la valeur de la 
force coercitive. Une méme action sur le type de cristallisation du nickel était produite 
par addition de sulfate d’ammonium. 


CoSQ, -1,8 M 
H,BO, -30 9/1 


Fic. 8. Variation en fonction du pH de la force coercitive du dépdt de cobalt. 


TABLEAl 


Induc- 


tion . 
Quantité Densité Force Tension 
a magné- 
Additions de substances des courant coerci- . interne - 
tique rexture 
(kg 
re- . 


(g/1.) cm*) (oersted) mm?) 
. manente 


(G) 


superficiellement actives additions (mA tive 


Acide 2,6—2,7 disulfo- 

naphtalique 1.400 abs. 
[001] 
(faible 
exp.1) 
Aniline , ; 5 [001] 


Sulfate d ammonium 3 : ; abs. 


Sulfo-ureée , ; 3: 900 


Allylsulfourée ’ . 5 270 





Lors de l'étude de l’influence d’additions a l’électrolyte de substances superficielle- 
ment actives sur les coefficients magnétiques du nickel, il a été établi que la formation 
du dépét brillant était accompagnée également d’une brusque diminution de la force 
coercitive (de 80-90 Oersted a 15-18). Les données obtenues sont présentées dans le 
Tableau 1. Les valeurs de la tension interne sont calculées a l’aide des données 


magnetiques. La composition de l’électrolyte de base est sulfate de nickel 140 g/l. et 
acide borique 30 g/l. 
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Il est intéressant de noter que les valeurs des tensions internes correspondent bien 
aux valeurs calculées au moyen des données obtenues par rayons-X dans notre 
laboratoire par Moisséev et Popova’. 

Il faut noter, que dans les dépdts de nickel obtenus au moyen de solutions sans 
substances superficiellement actives, la force coercitive s’abaisse quand la température 
s’'accroit; dans les dépdts obtenus au moyen de solutions additionnées d’acide 
2,6-2,7 disulfonaphtalique, elle se modifie peu, méme aprés recuit jusqu’a 700°C. 
Une pareille stabilité des deép6ts obtenus avecces derniéres solutions peut étre expliquée 
par la présence d’inclusions des substances non ferro-magnétiques dans le dépét. 

La particularité mentionnée de dépdts de type cryptocristallin de se soumettre, 
apres leur extraction de l’électrolyte, 4 des modifications dans le temps, se manifeste 
dans les propriétés magnétiques. Elenbass!® en essayant d’établir la relation entre 
les propri¢tes magnétiques et l’épaisseur de la couche, nota déja une modification avec 
le temps de la force coercitive et de Pinduction magnétique rémanente des dépdts de fer 
(epaisseur 3,59 ~). Les modifications furent considérables au cours de 9 jours puis 
devinrent peu significatives. Une telle modification avec le temps de la force coercitive 
et de induction magnétique rémanente a été établie par Poloukarov pour les depots 
de cobalt. Les données correspondantes sont indiquées sur le Tableau 2. Les depdts 

TABLEAU 2. CoSO,.7H,O 140 g/l. H;BO; 40 g/l. DENSITE DE COURANT 1,5 mA/cm* pH 5,5. 





Temps 10 min 


H.. (oersted) 117 





obtenus dans les mémes conditions sur feuille de cuivre (pour la mesure des coefficients 
magnetiques, les dép6ts furent obtenus sur surface cylindrique) indiquaient un 
cours semblable de la diminution des tensions mécaniques montrant les interrelations 
de ces deux proprictés. La direction de la modification des proprietés magneétiques 
doit étre determinée par le signe des caractéristiques de la striction magnétique du 
metal. La modification avec le temps des propriétés des dépéts de type cryptocristallin 
se produisant avec suppression graduelle des tensions, fut observée aussi dans le cas 
des depdts de nickel et de zinc. Ces modifications étaient accompagnées d'une 
liberation graduelle de ’hydrogéne du dépét. 

3. La structure particuliére du groupe envisagé de dépdts électrolytiques et 
linstabiliteé de leurs propriétés indiquent avec évidence le mécanisme particulier de 
la reduction cathodique. Lors de l’analyse du mécanisme de la croissance de ces 
depdts, on doit partir de l’analyse des conditions qui ménent a leur formation. 
Ces conditions sont: (a) la valeur élevée du pH, ou (b) d’une maniére correspondante, 
lintensiteé élevée du courant, (c) les additions de substances superficiellement 
actives. 

Pour l’appreéciation du réle de ces facteurs dans le processus de formation des 
depots de type cryptocristallin, il faut d’abord résoudre la question de savoir quelles 


sont les inclusions présentes dans les dépéts et dans quelle mesure elles sont causes de 


la modification fondamentale du processus cathodique et des propriéteés particuli¢res 
du depot apparaissant. 

De nombreux auteurs ont observé qu’au cours des dépéts de nickel, de cuivre et 
d'argent, en présence d’additions a la solution contenant du carbone, du soufre ou 
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des anions spécifiques adsorbables, ces substances se retrouvaient incluses dans le 
métal. 

Lors de l’analyse des dépdéts de nickel obtenus avec la solution de sulfates addition- 
née de sulfo-urée selon la méthode radio-chimique (l’indicateur était la sulfo-urée 
contenant du soufre radioactif S,;), Soutiaguina'’ a montré dans notre laboratoire 
que la quantité de soufre dans les dép6ts dépend des conditions d’électrolyse et 
atteint environ 7 per cent. Les résultats de ces analyses sont présentés dans le 
Tableau 3. Dans ce Tableau, on indique la teneur (en ° poids) du soufre dans le 
depot obtenu a différents pH et différents courants selon la concentration en 


sulfo-urée (g/l.) de la solution. II résulte de ces données, premierement que, avec 


une concentration donnée de l’addition dans la solution, la quantité de soufre dans 
les dép6ts diminue avec augmentation du pH; ensuite, avec constances du pH et de 


TABLEAU 3. 











Concentration en sulfo-urée 
(g/I.) 
Densité 
courant ; 0,2 0,3 
mA/cm? 
reneur en soufre dans les dépdéts 


(% poids) 


pH de 2,1 a 2,6 


5,46 
4,00 
2,07 


1,09 
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la concentration en sulfo-urée, la quantité de soufre dans les dépdéts diminue avec 
l‘augmentation de la densité de courant; enfin la quantité d’inclusion dans le dépét 
augmente avec l’augmentation de la concentration de l’addition dans la solution. 

Sur la base de la mesure du coefficient de réflexion, c’est-a-dire de la brillance, il 
apparait qu’avec une concentration de 0,1 a 0,2 g/l. de sulfo-urée la brillance des 
dép6ts augmente a mesure que croit le pH et s’abaisse la teneur en inclusion. Dans 
tous les cas les dépdts contenant de grandes quantités de soufre ne se montrérent pas 
brillants, mais mats. 

Parallélement a la modification de la brillance, le changement de la teneur en 
soufre était accompagné de la modification d’autres propri€étés; en particulier, la 
vitesse de dissolution augmente avec la teneur en soufre du dépét. 

De nombreuses recherches sur la teneur en hydrogéne des dépdts électrolytiques 
de rhénium, de nickel, de cobalt, de manganése etc., déterminée au moyen d’une 
méthode d’extraction sous vide, par Popova dans notre laboratoire’” et par d’autres 
auteurs, ont montré que dans les dép6ts de type cryptocristallin la teneur en hydrogéne 
est considérablement plus élevée que dans les depéts de type ordinaire. Par ailleurs, 
dans ces travaux on note la spécificité de la nature de la liaison de l’hydrogéne avec 
le métal. Celle-ci découle de l’allure de la courbe caractérisant la dépendance de la 


quantité d’hydrogéne dégagé avec la temperature, telle que l’exprime le graphique 


de Popova (Fig. 9). 

Bien que la nature de cette liaison, (malgré de nombreux essais pour |’éetablir) 
ne soit pas trés évidente, il existe des données concrétes indiquant la dépen- 
dance de certaines propriétés des dépdts avec leur teneur en hydrogéne. Ceci est 
temoigne par les courbes du travail de Moiseev et de Popova (Fig. 10), qui indiquent 
les modifications dans les valeurs des déformations du réseau de nickel (déterminées 
par rayons-X) dépendant de la température de recuit. Les courbes continues indiquent 
une deformation normale par rapport a la surface de la cathode (e¢,) et aussi dans le 
plan de la cathode (e,,,), pour les dépdéts brillants; les courbes pointillées l’indiquent 
pour les dépots mats cristallins. Corrélativement, diminue graduellement aussi le 
désordre du réseau, ce qui se manifeste par des changements de largeur et d’intensite 
des raies. La diminution de la teneur en hydrogéne se produisant au cours du 
chauffage peut ¢tre caracterisee par un diagramme (Fig. 11) ot les volumes d’hydro- 
géne par volume de métal sont indiqués en ordonnées. La courbe continue se 
rapporte au depot du type cristallin. Il faut noter que la teneur en hydrogéne (avant 
le commencement du chauffage) ne correspond pas a celle qui existait au moment de 
la precipitation du metal, parce que les modifications spontannées de structures 
indiquees plus haut (qu’il est possible de caractériser comme un processus de 
““vieillissement’’) sont accompagnees d’un degagement d’hydrogeéne. 

La variation indiquée de certaines proprietés avec la teneur en hydrogéne ne 
fournit cependant pas de raisons de considérer (comme cela a été démontré plus en 
détails dans un de nos travaux) Vhydrogéne comme la cause principale de l’apparition 
de structures désordonnées. Au contraire, il est plus probable que les modifications 
profondes de structure, provoquées par l’inclusion de produits secondaires de la 
reaction cathodique, qui n’abandonnent pas le reseau dans le processus de chauffage, 
conditionnent la possibilité d’entrée de ’hydrogeéne dans le réseau. 

4. L’étude attentive de la structure et des propriétés des dépdts de type crypto- 
cristallin méne a la conclusion que le mécanisme du processus cathodique a la suite 
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duquel ils apparaissent a trés peu de traits communs avec le mécanisme de croissance 
des cristaux évoluant par formation périodique de couches sur les facettes. Ce dernier 


processus (bien étudié par les chercheurs lors de son observation directe au micro- 


scope) a été traité theoriquement dans de nombreux travaux, en particulier dans nos 
travaux en collaboration avec Dankov!?. 


Fic. I] Ni brillant Ni mat. 


Evidemment, dans les conditions de croissance réguliére de cristaux, le réle des 
substances superficiellement actives, introduites dans la solution, est aussi important, 
ce qui peut étre démontreé par les courbes de polarisation (Fig. 12) établies dans le 
travail de Lébédéva™, d’ou ressort leur action sur le processus de précipitation du 
zinc sur les facettes particuliéres d’°un monocristal de zinc. L’introduction dans la 
solution de sulfate de zinc tétra-butyl ammonium ions modifiait fortement la corré- 
lation des vitesses de croissance des cristaux selon des directions différentes, et 
influait sur la forme des cristaux et la texture des dépéts polycristallins. La modifica- 
tion, établie dans ce travail, de la relation des vitesses de croissance des cristaux selon 
des directions différentes lors de introduction de substances superficiellement actives, 
indique la dépendance de l’effet de la nature de la facette. Ceci confirme le caractére 
d’adsorption du phéenomeéne. Le choix des substances agissant dans cet intervalle de 
potentiel était basé sur les données de leur action comme abaisseurs du maximum 
polarographique de second type." 

Ainsi, action des substances superficiellement actives restait dans ces expériences 
dans les limites du mécanisme amenant la croissance de dép6ts périodiques de couches. 
On peut confirmer ceci par les photographies présentées (Fig. 13). (La premiére 
est celle d’un dépot sur la facette de base, et la seconde montre un dépét sur la facette 
du prisme.) 

Evidemment tout autre est le processus dans le cas de formation de dépéts de 
type cryptocristallin. Les structures apparaissant dans ce cas sont semblables sous 
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certains rapports avec les structures de type coagulation (structures stratifiées 
écailleuses); cela fournit une raison de penser que leur croissance implique une 
viscosité élevée du milieu initial, contenant les ions réduits. 

Pour le moment il est peu probable qu’on puisse décrire, d’une maniére suffisam- 
ment persuasive, le processus de croissance de dépéts d’un pareil type. L’insuffisance 
de données expérimentales provient probablement du fait que les chercheurs spécia- 
lisés dans l’électrocristallisation, ont trop longtemps essayé d’envisager ces dépéts 


FiG. 12. Les courbes de polarisation cathodique d’electrode en monocristal de zinc obtenues 
avec la solution 4,7 N ZnSO,, additionnée (C,H,)NI. Electrocristallisation sur le plan (1010) 
» sans addition 
additionnée 5,10~° m/l 
A additionnée 5,10~° m/l. sur le plan (0001) 
sans addition 
additionnée 5,10~° m/l 
@ additionnée 5,10~° m/l. sur les plans (1010) et (0001) 
@ additionnée 5,10~* m/l! 


comme analogues a des systemes polycristallins, en se basant sur le rapport entre la 
vitesse de formation des germes et la vitesse de leur croissance, ou sur les conditions 
les influencgant. I] est peu probable que cela puisse étre juste. 

Probablement, lors de la formation de dép6ts de type cryptocristallin il n’y a pas 
réduction des ions libres, mais des ions entrant dans la composition des hydroxydes 
ou autres composés du meétal. 

Aujourd’hui il est difficile de dire si ces composés se trouvent sous la forme de 
colloides dont les particules, (entrant en contact direct avec la cathode) sont soumises 
a une réduction indépendamment l'une de l'autre, ou si la réduction se développe 
indépendamment dans des secteurs de chaque cristal, ce qui méne a la formation de 
systemes de blocs séparés, dont la mise en ordre mutuelle est trés difficile. Dans 
les deux cas, la formation du réseau normal du métal est freinée. 

A la formation des structures désordonnées concourent probablement aussi des 
difficultés li¢es a l’éloignement des parcelles de la phase de départ qui n’entrent pas 
dans le réseau en formation (groupes OH, CN, ou autres). Ces parcelles de la phase 
de départ peuvent semble-t-il s’inclure directement dans le réseau et amener une 
déformation compléte du diagramme de diffraction, mais peuvent aussi se concentrer 
aux limites stabilisant la structure de petits blocs; cette derniére supposition est en 
accord avec les résultats des recherches, rappelees plus haut, sur l’étude magnétique 
des dépdts de nickel et de cobalt obtenus avec additions a l’électrolyte. Des résultats 
trouvés on peut conclure que les depots brillants consistent en blocs de trés petites 
dimensions correspondant aux dimensions d’un domaine unique; les corps étrangers 
non ferromagnétiques se disposent aux limites de ces blocs. Une telle structure de 
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0.8 
y cal 
L’abaissement du maximum de second type sur les courbes 
polarographiques obtenus avec les solutions 
CuSO, 
CuSO, ®M C,,H,(SO;Na), 
CuS >M C,,H,(SO,Na). 
CuS *M CipHg(SO;Na), 
I ' 5M C,oH,(SO;Na), 
I 


1 
igCl, 2M C,,H,(SO;Na). 





y cal 
Fic. 14(b). Les courbes polarographiques obtenus avec les solutions 


1. 1 N Na,SO, + 3 x 10-4 N NiSO, 
| N Na,SO, + 3 x 10-4 N NiSO, + 1 x 10-° M C,oH,(SO;Na), 


en abscisse le tension d’électrode par rapport a lélectrode 
Hg!Hg,Cl,!KCl (1 N). 


en ordonnée: densité de courant, en WA. 





Fic. 13(a). Sur le plan (0001). 


Fic. 13(b). Sur le plan (1070). 


Fic. 13. Micrographies des dép6ts de zinc obtenus avec la solution 4,7 N ZnSO,, additionnée de 


5 x 10-° m/l. (CyHg)4.Ni; densité de courant 20 mA/cm?. x 400. 








Sur les particularités et le mécanisme de formation des dépéts électrolytiques 229 


depét doit étre liée 4 des déformation importantes du réseau cristallin, dont la pré- 
sence est confirmée par les données des recherches aux rayons-X. 

La dépendance de la structure avec le pH et la densité de courant confirme le réle 
joue par les hydroxydes dans la formation de structures désordonnées. Les expér- 
iences faites pour la détermination de la teneur en inclusions venant de substances 
superficiellement actives introduites dans la solution (par exemple de composés du 
soufre) indiquent dans le cas du nickel que le rdéle de ces additions dans la formation 
des structures cryptocristallines se manifeste plus clairement dans Jes solutions a bas 
pH; il est possible que ces circonstances soient conditionnées par la nécessité de la 
stabilisation du colloide de ’hydroxyde. 

En relation avec la question étudiée, il est intéressant de noter que l’introduction 
dans la solution de certaines additions (dans les circonstances oti justement sous 
leur action se réalise le changement menant aux structures cryptocristallines) ne 
provoque pas une élévation sensible de la polarisation cathodique, bien que leurs 
possibilites d’adsorption dans cedomaine de potentiel, soient confirmées par leur action 
sur Je maximum de second type sur la courbe polarographique. Probablement leur 
rdle spécifique pour produire la brillance n’est pas lié a la formation des pellicules 
d’adsorption, difficilement perméables pour la décharge. Les corrélations indiquées 
sont illustrées par les courbes obtenues avec les solutions additionnées d’acide 
2,6-2,7 disulfonaphtalique, tirées de recherche d’Ilvanovskaya" dans notre laboratoire. 
Le premier diagramme (Fig. 14a) montre la région du potentiel dans laquelle est 
observée l’adsorption des additions; le second diagramme (Fig. 14b) démontre que 
la vitesse du processus de decharge des ions du nickel en présence de cette addition 
n’est pas sensiblement ralentie. Il nous parait que les données que nous trouvons 
déja dans les travaux de différents auteurs, démontrent le caractére particulier du 
mécanisme de la reduction cathodique, qui méne a la formation de dépdts de type 
cryptocristallin. 

Le but des recherches ultérieures dans ce domaine sera de déceler la nature des 
actes élémentaires de ces réactions électrochimiques trés complexes. Pour y arriver, il 
est nécessaire d’étudier premiérement l’interaction des composants superficiellement 
actifs avec les hydroxydes dans des milieux différents, puis de préciser le comportement 
des hydroxydes a la cathode, lors du processus de precipitation électrolytique des 
métaux; enfin, d’éetudier le processus direct de réduction des sels et des oxydes a la 
cathode. 

En sus de son intérét théorique, la question du mécanisme de la formation des 


dépdts de type cryptocristallin a aussi une importance pratique, étant donné qu'elle 


concerne de nombreux types de dépéts usinés. 
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LA DEPOLARISATION PAR LES DIFFERENTES VARIETES 
DE BIOXYDE DE MANGANESE* 


J. P. BRENET 


Faculté des Sciences, Institut de Chimie de |’ Université, 2, rue Goethe, Strasbourg, France 


Résumé—On propose une théorie de la depolarisation dans les cellules du type Leclanché, en tenant 
compte de résultats experimentaux de caractéres physiques et électrochimiques. 
On précise les réactions d’oxydoréduction a la cathode d’une part et la notion de polarisation 


basée sur des considérations thermodynamiques d’autre part. 


Abstract—A theory of the depolarization of Leclanché type cells is proposed, taking account of 
experimental results of physical and electrochemical character 
rhe redox reactions at the cathode on the one hand, and the concept of polarization based on 


thermodynamic considerations on the other, are discussed in detail 


Zusammenfassung—Es wird eine Theorie der Depolarisation in Elementen des Leclanché Typus 
vorgeschlagen, wobei den Ergebnissen der experimentellen | ntersuchung der physikalischen und 
elektrochemischen Eigenschaften des Systems Rechnung getragen wird. Es werden einerseits 
verschiedene Redoxvorgange an der Kathode, andererseits der auf.thermodynamischen Betrachtungen 


beruhende Begriff der Polarisation prazisiert. 


Les phénomenes de polarisation et depolarisation dans les cellules dites du type 
Leclanché ont fait objet de nombreuses théories. Ces tentatives sont, avant tout, de 
caractére purement chimique et nous en avons donne un apergu essentiel récemment.! 
Or, a la suite de nos propres résultats expérimentaux de ces derniéres années,??:4,°-6 
nous sommes maintenant conduits a preéciser une nouvelle fagon de voir ces phéno- 
ménes, basée a la fois sur des mécanismes chimiques et sur des mécanismes physiques. 
Nous avions deja fait un essai trés fragmentaire’ antérieurement, mais il nous parait 
tout-a-fait insuffisant aujourd’hui, bien que certaines idées directrices nous semblent 
encore valables pour l’essentiel. 

Nous préciserons donc, tout d’abord, les données du probleme telles qu’elles 
résultent de nos études expérimentales de ces derniéres années. Ensuite, nous en- 
visagerons les mécanismes mémes de la dépolarisation et enfin, nous examinerons 


certaines consequences thermodynamiques possibles de ces mécanismes. 


LES BASES EXPERIMENTALES DU PROBLEME DE LA 
POLARISATION ET DE LA DEPOLARISATION 
Une cellule du type Leclanché peut-étre considérée comme constituee par deux 
demi-cellules: Pune cathodique, constituéee par le dépolarisant 4 base du bioxyde de 
manganése, |’autre anodique constituée par le zinc. 
Précisons dés maintenant que les phénoménes de polarisation les plus importants 
sont des phénoménes cathodiques et nous pouvons méme pratiquement négliger les 


phénomeénes de polarisation anodique. Effectivement, cette maniére de voir est 


* Présenté a la 10e réunion du CITCE, Amsterdam, Septembre 1958. 
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confirmée par l’expérience et c’est donc avant tout la polarisation cathodique qui 
a fait l'objet des recherches des divers auteurs. 

Cependant, il nous parait que, jusqu’ici, il n’avait pu étre mis en évidence d’une 
maniére absolument nette, les différentes phases de l’évolution du dépolarisant au 
cours du fonctionnement. II était admis que l’évolution était unique et toujours la 
méme. Or, l’expérience nous a montré*,°:® d’une maniére absolument certaine que 
’évolution du dépolarisant dépendait de la seule variété cristallographique initiale 
et non du milieu electrolytique. Par suite, nous devons, pour tenir compte de ces 
résultats expérimentaux, envisager dune part le cas des variétés non stoechiométriques 
dites actives de bioxyde (y-MnQ, et «-MnO,) et, d’autre part, de la variété stoechio- 
meétrique (/-MnO, ou pyrolusite). De plus, les études récentes des potentiels électro- 
chimiques*:* des diverses variétés de bioxyde nous ont montré que leur comportement 
électrochimique était également trés different. Or, ce comportement conditionne 
naturellement la valeur du potentiel gm, de la cathode a l’equilibre et dans son état 
initial 

Par ailleurs, lorsque la cellule débite, nous devons étudier la cinéetique des réactions 
d’oxydo-réeduction de la cathode. Nous aurons a consideérer par suite un potentiel 
réactionnel ~, de la cathode ainsi que la densité du courant réactionnel i. La difficulté 


qui apparait immediatement reésulte du fait que la densité i est mal définie puisque 
chaque grain de dépolarisant n’a pas une forme géoméetrique bien définie et, 4 son 


voisinage, les lignes de courant sont distribuées d’une maniére héeterogéne. Malgré 
tout, nous garderons cette notion commode pour les expressions théoriques. En 
pratique, on exprime plutot le courant en ampére par gramme de cathode, mais cette 
notion nest absolument pas rigoureuse et ne peut étre conservée dans une théorie 
thermodynamique 

Du point de vue de l’evolution du depolarisant, rappelons que pour les variétés 
dites actives (y et ~), nous avons mis en évidence® les phases suivantes, grace a une 
étude par rayons-X 

(a) Une dilatation du réseau initial, sans modification de la structure, cette 
dilatation se manifeste rapidement et s’accroit avec la quantité de coulombs deébitée 
par la cellule. Mais en aucun cas, nous ne voyons sur les diagrammes, a la fois le 
réseau initial et le réseau dilaté. Donc, le phénoméne affecte bien le réseau initial 
dans son ensemble, dés le début de la decharge. 

(b) Généralement, aprés une quantité de courant de l’ordre de 500 c/g, la structure 
initiale s'effondre brusquement et on observe un réseau isostructural de Mn,QO,, ce 
réseau étant tres probablement celui de la variété y-Mn,O, signalée par divers 


auteurs.! 


(c) Progressivement, nous voyons disparaitre la structure précédente et apparaitre 
celle de MnOOH et ceci jusqu’a disparition totale de y-Mn,Os. 

(d) Quand cela nous a éte possible experimentalement, nous avons méme pu 
mettre en évidence la disparition progressive de MnOOH et la formation de Mn,Q,. 
Dans ce cas cependant, les expériences sont trés souvent génées par des phénoménes 
secondaires et elles ne sont possibles que dans quelques cas particuliers d’électro- 
lytes. 

(e) Dans le cas de la variété 6-MnQOg, l’évolution est extrémement simple puisque 
dans ce cas, nous voyons disparaitre progressivement /-MnQ, et simultanément 
apparaitre progressivement le manganite MnOOH. Dans ce cas, nous voyons® 
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effectivement sur les diagrammes X, renforcement des raies de MnOOH et affaiblisse- 
ment simultane des raies de f-MnO,. Il y a donc un véritable mélange des deux 
phases initiale et finale. 

(f) Ces résultats nous montrent que, quels que soient les mécanismes envisagés 
ultérieurement, ils devront nécessairement tenir compte de tels résultats expéri- 
mentaux. 

(g) Il est, en particulier, trés important de considérer que la formation de MnOOH 
n’est constatée, pour les variétés «- et y-MnQO,, qu’aprés le phénomene de dilatation 
de la maille, suivi immédiatement de l’apparition de la structure de y-Mn,O,. 

De plus, la formation de MnOOH n’a pas été observee dans le cas ott le py du 
catolyte ne pouvait dépasser, méme localement, celui qui correspond a la précipitation 
de Mn(OH),. En particulier, ceci a été mis en évidence dans une décharge effectuée 
dans une solution de AICI, qui a toujours un py trés acide. Par suite, nous pouvons 
envisager que la formation de MnOQOH est due probablement surtout a une réoxyda- 
tion de Mn(OH), formé par précipitation des ions Mn?* passés en solution. 

(h) Dans le cas de 6-MnQg, il semble de plus que l’évolution ne se fasse qu’a 
partir des surfaces des cristallites en contact avec l’électrolyte. En effet, si la trans- 
formation et la réduction d’ions Mn** a Mn** se faisait dans la masse, les rayons-X 
devraient mettre en évidence une modification progressive du réseau comme pour 
a- et y-MnQ,. 

Or, jamais un tel fait n’a pu étre enregistré, contrairement aux cas de a- et 
y-MnO. 

(i) Par ailleurs, comme l’évolution est la méme pour une variete donnée de bioxyde. 
quels que soient l’électrolyte, le pH, le cation, la concentration, etc. ceci nous impose 
que l’évolution est conditionnée dans tous les cas par une méme cause, a savoir ici la 
formation trés probable de protons. Par suite, notre théorie de la dépolarisation devra 
avant tout étudier la formation et l’évolution des ions H* a la cathode. 

(j) Du point de vue du comportement électrochimique, nous avons pu montrer 
que l’origine du potentiel d’une variété de bioxyde relevait de réaction électrochimique 
trés différente pour /-MnQO, d’une part, et y-MnO, d’autre part. Ceci implique donc 
que les mécanismes de dépolarisation soient également différents, puisque ces mécanis- 
mes seront malgré tout conditionnés en grande partie par la cinétique de ces 
réactions. 

(k) D’autres études expérimentales nous ont permis de mettre en évidence un 
certain nombre de caractéristiques physiques qui nous paraissent essentielles. 

D’une part, les propriétés semi-conductrices™ ont pu étre nettement observées 
pour les variétés «- et y-MnQg, mais, par contre, il est apparu que la varieté 6-MnQO, ne 
possédait aucune tendance nette.* 

(1) Enfin, les études par thermogravimétrie, thermomagnétisme et analyse thermi- 


que differentielle recentes ont mis en évidence la présence de groupes OH, conférant 


une acidité protonique aux varicétes « et y. 

Par ailleurs, ce méme fait a été observé par Glemser et Meisiek par étude par 
infra-rouge.’” Nous aurons donc a tenir compte de ce fait d’expérience dans le 
comportement des variétés dites actives «- ou y-MnQp. 


* Dans une étude récente’* en modifiant les techniques expérimentales, on a montré que p-MnO, était 
un semi-conducteur intrinséque. La largeur de bande interdite est faible, 0,25 eV environ, et deux a trois 
fois plus faible que la largeur de la bande interdite de y-MnO,. Par contre la conductivité a 25°C est 40 
fois plus forte pour y-MnQ.,. 
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NATURE DES MECANISMES POSSIBLES 
DE POLARISATION ET DEPOLARISATION 
Le premier point 4 considérer est celui du potentiel du bioxyde a l’équilibre 
en présence de l’électrolyte. Or, il a été possible de montrer précisément'! que le 
potentiel était tres différent suivant que l’on s’adressait a la variété / stoechiometrique 
ou a une variété non-stoechiométrique. Dans le cas de p-MnQsg, l’équilibre électro- 
chimique correspond a la réaction classique déja connue et que nous avons 
confirmée 


MnO, + 4H* + 2ez Mn? + 2H,O (1) 


Dans ce cas, la condition d’equilibre nous montre que le potentiel d’équilibre est 
a 25 ( 


0,12 py + 9,33 py (2) 


[Mn?*]. Le potentiel 
standard est alors donné par la thermodynamique a partir des potentiels chimiques 


en posant, par analogie avec la notion py. Puy logy 
des éléments entrant en réaction et il a bien pour valeur par rapport a lelectrode 
normale a hydrogene: 

| oie) \ 


ay 


#0 


Par contre, dans le cas dun bioxyde actif, nous avons montré,!! que l’equation (1) 
n’était absolument plus valable, et /equilibre électrochimique est totalement different. 
Par exemple, pour un bioxyde-y, nous avons pu envisager une réaction du type (3) 


ou (4) 


4MnO, .-; (OH) Mn? 3e = 3Mn,O, + H,O (3) 


8 0,25 


4Mn0O, «7; (OH) Mn* H 3e <= 2MnOOH + 3Mn,O, (4) 


9 
0.25 


Le fait absolument nouveau est que lion manganése Mn?* intervient dans la phase 
oxydée et non plus dans la phase réduite. L’expérience a montre que la condition 
d’equilibre thermodynamique donnait: 


0,020 (py + Pun) (5) 


1,14 V. (6) 


D’une maniére générale, nous pourrons alors écrire les équations d’equilibre sous la 


forme: 


- MnO,(OH) Mn? 





— Mn,O, 


3) 


- MnO,(OH) Mn?* 4 3e 


cok. Su 3 
ak ee | Ee (4’) 


y 3 
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Le point important est ¢évidemment que les réactions (3) ou (4) ou (3’) ou (4’) 
montrent bien que le mécanisme de la dépolarisation sera essentiellement différent 
du cas de /-MnO, et, par suite, la cinétique de ces réactions sera également différente. 
Naturellement, la valeur du potentiel standard @, sera fonction des coefficients 
stoechiometriques x et y dans le cas des variétés « et 6. Mais il nous est apparu que 
cette influence est trés faible. Ceci résulte du fait que le potentiel chimique des 
variétés x Ou y est toujours sensiblement le méme et, de plus, aussi sensiblement 
le méme que celui de P-MnQO,. Par contre, la difference entre le potentiel standard 
d’oxydo-réduction des variétés « et y d’une part, et celui de 6-MnO, d’autre part, 
résulte de ce que les equations d’équilibre de ces variétés avec un électrolyte sont 
absolument différentes. Mais les valeurs trouvées pour ces potentiels-standards ne 
sont pas incompatibles avec les valeurs des potentiels d’équilibre observés expéri- 
mentalement. 

En effet, considérons par exemple un électrolyte ayant un py = 3 et pwn 
Dans le cas de /-MnQ,, nous aurons: 

9 0,95 
et dans le cas de y-MnQO, 
q 1.02 

Ce résultat est conforme aux résultats expérimentaux bien connus, car le potentiel 
est plus élevé pour une cathode constituée par une variété « ou y que pour une cathode 
constituée a partir de )-MnQg, tous les autres facteurs étant évidemment les mémes. 

Il est d’ailleurs possible de rechercher a quelle condition de py et de pymn nous 
aurions: 

Y Y 

Pour cela, il suffit évidemment d’écrire que l’on doit avoir égalité entre les relations 
(2) et (5) donnant précisément les valeurs de @ et q 

Nous aurons donc: 


1,22 — 0,12pu + 0,03pan = 1,14 — 0,02(py + Pun) 
0,08 0,10py 0,01 pan 0 
D’ou la relation entre activités [Mn?*] et [H*] 


[Mn2+] = 108[H+}!° 


Supposons par exemple un électrolyte ayant un py 1, d’ou une activité [H*] = 10-'. 


Ceci nous donne: 
[Mn?*] = 10 


Pour une telle valeur de py nous aurons donc une valeur de py acceptable. Mais 
dés que nous prenons des py de l’ordre de 2, nous arrivons a des valeurs de l’activité 
en ions Mn?* qui sont physiquement inacceptables. Ceci nous permet donc de dire 
que nous n’aurons pratiquement aucune valeur de pyn et Pu qui permettent d’avoir 
une méme valeur de @, et wm, pour un électrolyte donné. Evidemment, toutes les 
considerations précédentes impliquent que les solutions se comportent comme des 
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solutions diluées au moins vis-a-vis des ions H* et des ions Mn?*. Mais méme si les 
solutions ne peuvent étre considérées comme diluées, nous avons malgré tout une 
appreciation assez quantitative des phénoménes. 

Le second point a examiner est maintenant relatif a la cinétique des réactions 
envisagées qui peuvent étre prises comme base de la production de l’énergie électrique 
débitée par la cellule. 

Nous devrons alors considérer deux cas comme pour l’etude de l’équilibre, 
puisque nous aurons, soit a étudier la cinétique relative a la réaction d’oxydo-réduction 
(1), soit la cinétique relative aux reactions (3) ou (4). 

Nous examinerons successivement les mécanismes réactionnels pour les varietes 
actives « ou y puis pour la variete /. 

1. Cas des réactions (3) ou (4) des variétés de bioxyde actif 

Ces variétés, comme nous l’avons rappelé précédemment possédent initialement 
une acidité protonique qui peut intervenir dans les mécanismes de dépolarisation. 

Dans une premiére phase, il se produit un éechange entre les cations de la solution 
et les protons presents dans le depolarisant. Mais en l’absence de tout debit, il 
s’établit assez rapidement un equilibre entre les protons éechangés et les ions metalliques 
qui sont chimisorbes. 

Ce fait nous parait d’ailleurs conforme a l’expérience puisque le potentiel ¢ 
d’équilibre de la cathode ne s’établit pas instantanément comme nous Il’avons de- 
montre.'' La valeur » du potentiel calculable thermodynamiquement correspond a 
la valeur du potentiel a Pequilibre. 

Dans une seconde phase, lorsque la cellule debite un courant /, il se crée un dése- 
quilibre dans la distribution des électrons dans la cathode et dans l’anode. Les 
phéenomeénes cineétiques se déeclanchent et la reaction (3) ou (4) est hors d’équilibre, 
il apparait alors un potentiel reactionnel gy’... Comme il y a apport d’electrons a la 
cathode par le circuit exterieur, les reactions (3) ou (4) tendent a se produire dans le 
sens de la reduction. Or, nous savons que dans la dépolarisation, nous avons été 
conduits par l’expeérience a envisager la formation d’ions H* comme seuls éléments 
polarisants. Par suite, ces protons ne peuvent eux-mémes reésulter que de réactions 
secondaires. Celles-ci peuvent étre schématisées de la maniére suivante: 

(a) Les cations de l’electrolyte tendent donc a s’échanger avec les protons du 
depolarisant. Sous l’action du courant, ces protons tendront alors a se deplacer dans 
le sens du courant dans lélectrolyte. Comme le bioxyde a une cristallinite trés 
défectueuse, les protons diffuseront dans les cristaux. Par ailleurs, du fait de apport 
d’électrons dans le bioxyde par le circuit de debit, extérieur a la cellule, ces electrons 
tendront donc a réduire les ions Mn** du bioxyde en ions Mn?*. Comme la neutralité 
électrique doit étre conservee, il en résulte que des ions O? pourront a nouveau fixer 
des ions H®~ et reconstituer ainsi de nouveaux groupes OH. Ceux-ci entretiendront 
donc en quelque sorte l’acidite protonique du dépolarisant et permettront de renouveler 
le cycle qui peu a peu aboutit a la reduction totale du bioxyde initial. 

Ces faits nous paraissent d’ailleurs bien en accord avec nos observations expéri- 


mentales: dilatation du réseau initial par suite de la formation d’ions Mn?~ dont le 


rayon ionique est trés supérieur a celui des ions Mn** (0,80 A contre 0,50 A), puis 
effondrement du réseau initial quand il y a un trop grand nombre d’ions Mn*", et 


enfin transformation en un réseau isostructural de Mn,Q,. 
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(b) Un tel mécanisme permet de comprendre pourquoi l’acidité protonique 
initiale est importante et pourquoi, conformément a l’équation (3), nous avons bien 
une valeur du potentiel ¢ plus élevée pour un bioxyde actif que pour /-MnQ,. 

(c) Nous pouvons également relier alors le caractére actif des variétés « ou y, 
non seulement a la mauvaise cristalliniteé, mais ¢galement a la présence des groupes 
acidiques OH. Ces groupes résultent eux-mémes des défauts en ions Mn** dans le 
réseau initial, défauts qui conférent par ailleurs aux variétés « ou y le caractére 
semi-conducteur rappelé précédemment. II se pose alors le probleme du transfert 
des électrons, provenant du circuit extérieur, aux ions Mn** du réseau initial. Nous 
avons suggéré déja* que les électrons présents dans le réseau initial pouvaient se placer 
sur des niveaux excités. Pour préciser cette hypothése, nous avons tenu compte de ce 
que la largeur de la bande interdite est de l’ordre de 0,5 a 0,8 V, ce qui tend 4 faire 
considérer l’oxyde comme un semi-conducteur intrinséque. Cependant, il nous est 
apparu que les bioxydes ont essentiellement des réseaux a défauts de cations, ce qui 
inclus plut6t une semi-conductibilite du type p a centres accepteurs d’électrons. Les 
électrons provenant du circuit extérieur lors du débit du courant par les cellules, 
tendront donc 4a se placer plus normalement sur de tels niveaux d’énergie. Ils passeront 
ensuite dans la bande de valence lors de la réduction des ions Mn** en ions 
Mn? 

Un autre facteur déterminant de l’activite d’un dépolarisant peut étre lie a la 
possibilité de diffusion des protons dans le réseau imparfait des bioxydes « ou 
Cette diffusion dépendra de la repartition des trous positifs dans le réseau et du 


coefficient de diffusion. 


B. Cas de la réaction (1) de p-MnQ, 


) 


La variété f est pratiquement stoechiometrique en manganese et oxygéne. De 
plus, la structure est compacte et la cristallinite pratiquement parfaite. En outre, le 
potentiel d’équilibre correspond bien a la réaction (1) et la depolarisation ne peut se 
concevoir que par formation d’un oxyde inférieur mais sans intervention de cations 
Mn** dans la phase oxydée de la réaction. De plus, /-MnQ, ne posséde aucune 
acidité protonique initiale. Au départ, on peut évidemment admettre la présence 
de légéres traces des variétés « et y. En fait, il faut avant tout considérer que les 
surfaces des cristallites de la variété f sont des surfaces perturbées par la présence d’ions 
ne possédant pas leur coordination normale. I] en résulte la possibilité de chimisorber 
des cations, soit méme des groupes OH conférant une acidité protonique par échanges 
lents entre cations et protons. De plus il nous semble que l'état perturbe de la surface 
favorisera le passage des électrons principalement par conductibilité superficielle. 
Ce sont les ions Mn** superficiels qui seront principalement réduits. Or ceci est 
conforme aux observations expérimentales qui tendent bien a montrer que l’évolution 
de P-MnO, au cours de la dépolarisation se fait 4 partir des surfaces des cristallites 
et non de leur masse comme dans le cas de y-ou «-MnQg. 

Les mécanismes envisagés ici seraient alors pratiquement trés proches de ceux 


exposés dans tous les travaux récents de ces derniéres années. En effet, ces travaux 
donnent toujours au bioxyde la formule stoechiometrique MnQ, sans tenir compte 
du type de bioxyde envisagé. Or comme nous l’avons deja précisé maintes fois, cette 


formule ne peut convenir que pour la variété / seule stoechiométrique. 
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QUELQUES CONSIDERATIONS THERMODYNAMIQUES 
SUR LA DEPOLARISATION 

Les cellules étudiées constituent des systémes non réversibles thermodynamique- 
ment. Les causes de lirréversibilité sont é¢videmment multiples et plus ou moins 
accessibles a l’expérience et a l’analyse. 

lout d’abord, il faut noter l’existence d’une résistance ohmique qui, nécessairement 
entrainera un certain effet joule. Mais a cété de cet effet joule, il faut également 
constater que les electrodes, soit cathode, soit anode, ne sont pas dans la grande 
généralité des cas, réversibles par rapport aux ions de l’électrolyte. De plus, souvent 
des phénoménes multiples peuvent se produire au cours du fonctionnement de la 
cellule qui contribuent a créer ou entretenir cette irréversibilite. 

\ céte de l’effet joule ri?, nous introduirons un terme général P de polarisation. 
Ce terme sera avant tout relatif 4 la cathode. Par suite, 4 chaque instant, nous aurons 


pour la cathode un potentiel réactionnel qui pourra s’écrire, comme |’a montré 


Van Rysselberghe’” 


(8) 


{ désignant l’affinité chimique de la reaction cathodique, et P, la polarisation cathodi- 
que, i la densité de courant réactionnel, p, et g, les potentiels électriques en deux 
points infiniment voisins dans l’électrolyte et dans le solide, F le faraday. 

A l’équilibre, nous avons évidemment 


D’apreés l’inégalité de Pourbaix—de Donder, nous avons en outre 


P 0 (11) 
Ceci implique l’inegalite 
y 0 (12) 


puisque le courant réactionnel est essentiellement cathodique c’est a dire, d’aprés la 
convention de signe habituelle 
ix<x0 (13) 

Si nous voulons maintenant préciser la nature de la surtension, nous devons nous 
reporter aux résultats expérimentaux. Nous avons montré précédemment que I’éle- 
ment polarisant essentiel etait Vion H*. Or, en raison des valeurs de potentiels d’éléc- 
trode, la décharge pure et simple de cet ion a la cathode est formellement exclue. 
Par suite, la polarisation sera corditionnée par une évolution particuliére des ions H 
Nous avons donc été déja amené’*® a envisager une diffusion des protons dans le 
réseau méme du deépolarisant /-, «- ou y-MnQ,. Nous pouvons considérer alors 
comme consequence que la surtension sera surtout une surtension de concentration. 
Il y aura accumulation dions polarisants a l’interface cristallite—¢electrolyte du fait 
d’une diffusion plus ou moins lente dans le réseau cristallin. 
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En outre, si le courant est intense, on sait que l’on observe alors dans les cellules 
des précipitations de sels complexes qui ont pour effet essentiel d’accroitre considér- 
ablement la résistance interne de la cellule. Dans ce cas, a la polarisation normale due 
aux protons, se superpose, ou méme se substitue totalement, une polarisation de 
résistance. Le facteur de polarisation sera alors surtout dé a l’effet joule. Sile courant 
a travers la cellule est assez faible, le facteur de polarisation résultera 4 peu prés 
uniquement de la polarisation de concentration déja envisagée. 

Mais, dans tous les cas, nous pouvons considérer, nous semble-t-il, que les vitesses 
des phénomenes sont assez faibles et par suite nous serons en présence d’un systéme 
thermodynamique irréversible, mais au voisinage de l’équilibre. Par ailleurs, nous 
avons vu que l’évolution du dépolarisant est indépendante du courant débité par la 
cellule. Il en résulte que le courant réactionnel n’intervient pas non plus sur la nature 
de cette évolution. Ceci est important car la polarisation entrainera avant tout une 
modification de la cinétique des reactions, mais non de la nature de ces réactions et des 
phéenomeénes en general. 

Une influence de la polarisation pourra cependant se manifester sur le “‘facteur 
d utilisation du dépolarisant.”’ Ce facteur que nous introduisons maintenant pourra 
se définir par exemple de la maniére suivante: 

Le facteur d'utilisation sera donné par le rapport entre la quantité d’électricité 

obtenue par gramme de bioxyde et la quantité théorique que l’on aurait dd obtenir 

d’aprés l’équation théorique de la réaction d’oxydo-réduction du bioxyde. 

Ce facteur peut, nous semble-t-il, donner des indications essentielles. 

En effet si l’équation de réaction d’oxydo-réduction supposée génératrice d’énergie 
électrique est unique, le facteur d’utilisation sera inférieur a unite. Si, par contre, 
nous trouvons une valeur supérieure ou égale a lunite, ceci signifiera qu’a céte de la 
réaction envisagée il y a d’autres phénoménes, physiques ou chimiques, susceptibles 
de participer a la génération du courant. 

Nous allons maintenant consideérer que la surtention cathodique 7, correspond 
a un courant réactionnel cathodique assez faible. 

D’aprés ce qui a été dit précédemment, la surtension ne peut étre une simple 
surtension de passage puisqu’il n’y a pas de possibilite de décharge des cations a la 
cathode. Par suite, nous allons considérer qu’il y a simplement surtension de diffusion 
et surtension de réaction. Mais ici la diffusion sera une diffusion des ions H* dans 
le réseau cristallin, comme nous l’avons précisé préecedemment et la réaction sera une 
réaction entre les ions H* et les ions O*~ qui tendent a avoir une charge disponible 
en raison de la réduction des ions Mn** a Mn**. Cette réaction conduira alors a la 


formation des groupes acidiques OH liés au réseau cristallin du bioxyde. 


Nous pourrons donc mettre alors le courant / sous la forme habituelle 


([H*] 


c 


DFy (7) 


D étant un facteur de diffusion des ions H* dans le réseau cristallin, F le faraday, 
H* la concentration des ions H* a linterface solide-électrolyte, susceptible de diffuser 
dans le réseau. Enfin d sera un libre parcours moyen des ions H* dans le réseau 
avant combinaison avec une charge négative provenant d’un ion O?~. Le coefficient 
de diffusion doit tenir compte des interactions entre les ions H* et les ions du réseau 





240 J. P. BRENET 


cristallin ou les trous résultant des défauts de réseau. Le libre parcours d n’est, par 
ailleurs, certainement pas une constante dans le temps et dépendra de |’état du réseau 
a chaque instant. Enfin lactivité H* est trés certainement elle-méme en dépendance 
du courant réactionnel et du coefficient de diffusion D dans le réseau. 


Dans ces conditions, nous aurons d’aprés (10) 


H 
P. it DF», 


C 


i 


valeurs de surtension fortes ou faibles et, de plus, envisager si la relation entre sur- 


Par suite, du point de vue thermodynamique, il sera important d’envisager des 


tension et courant / peut étre donnée par la loi de Tafel ou non. 
Ainsi, nous voyons la difficulté expérimentale de confronter une théorie et l’ex- 


périence au cours du fonctionnement méme de la cellule. Cependant, a l’instant 


initial dune décharge on peut mesurer la surtension 7, si l'on admet une réaction 
d’équilibre du type donné dans la premiére partie du travail. Nous pouvons, de plus, 


opérer pour des régimes de fonctionnement différentes pour une méme cathode. 
\insi, nous pourrons obtenir une relation empirique entre les diverses valeurs de 7, 
et les valeurs correspondantes du courant / circulant dans la cellule, done des valeurs 
i correspondantes. Nous aurons donc par la une méthode pour atteindre la valeur 
de P.., polarisation a Vinstant initial. 

C’est done dans ce sens principalement que nous pouvons espérer avoir une 
meilleure confrontation entre théorie et experience. Cette polarisation initiale P,,, 
ainsi déterminée sera probablement variable d’un bioxyde a l’autre et nous avons 
peut-étre la une méthode qui permettra de déterminer les aptitudes dépolarisantes 
plus ou moins élevées des bioxydes. Autrement dit, le terme P,,, peut étre une maniére 
d’apprecier l’activité d’un bioxyde, avec cet avantage, nous semble-t-il, que ce terme 
est relié a les données thermodynamiques. 

Cependant, il nous parait important de noter que |’on peut aborder le probleme 
du comportement de la cathode, non pas dans une cellule génératrice, mais en cellule 
réceptrice. Ainsi, en étudiant l’electro-réeduction d’un bioxyde utilise comme cathode 
dans une électrolyse, nous pourrons suivre mieux, et plus aisément, l’évolution. Ceci 
revient donc, en fait, a tracer les courbes de polarisation des bioxydes. Ce point est 


d’ailleurs en cours d’étude a notre laboratoire. 


CONCLUSION 

Nous avons donc montré, a partir de données expérimentales récentes, de carac- 
teres physiques ou électrochimiques, qu’il était difficile d’envisager une théorie unique 
de la dépolarisation dans les cellules du type Leclanché. Mais nous avons été amené 
cependant a envisager des mécanismes de dépolarisation qui auraient a la fois un 
caractére chimique mais aussi physico-chimique. Avant tout il apparait que le 
probleme peut étre abordé sous un angle plus en rapport avec nos connaissances 
actuelles sur les oxydes semi-conducteurs et leurs propriétés électroniques. De plus, 
nous pouvons penser a des cellules dont la cathode serait constituée par des oxydes 
métalliques non stoechiométriques et nous avons par 1a une extension d’un probléme 
apparemment trés spécifique a des problémes plus généraux de polarisation et dé- 


polarisation dans des cellules de types assez différents. 
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K. Sasaki: Did you confirm by a physical method, such as X-ray analysis, that MnO(OH) is formed 
during discharge of the cells? 
J. P. BRENET: Nous avons étudié par rayons-X les structures des produits d’évolution de MnO, 


dans la dépolarisation. Nous avons donc montré la présence de MnO(OH). 
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QUELQUES VERIFICATIONS EXPERIMENTALES DU 
DIAGRAMME TENSION-pH DU MANGANESE* 


J. P. GABANO et J. P. BRENET 


les Sciences, Institut de Chimie de l'Université, 2 rue Goethe, Strasbourg, France 


Résumé—La validité du diagramme théorique tension-pH du manganése a été examinée expériment- 


alement dans le cas des varietés / et y MnO, en présence des ions Mn** et MnO,-. Il a été montré 
2 i 


que les équilibres etudiés ne sont réversibles que dans certains domaines de pH ou de pMn 


Abstract—Direct measurements of the electrode potentials of the half-cells Pt /MnO, H*, Mn? 
Pt SMnO, MnO, , H* and Pt yMnO, H*, Mn?** have been made, in order to confirm parts of the 
potential pH diagram for manganese based mainly on earlier data collected by Latimer. For the 


first two half-cells, the standard potentials E° (hydrogen scale) have been found to be 1-208 and 


1-679 V respectively 


Zusammenfassung—Die Giltigkeit des theoretischen Spannungs-pH Diagramms des Mangans ist 


m Falle de und y-Modifikationen des MnO, in Anwesenheit von Mn?*+ und MnO,--Ionen 


experimentell untersucht worden. Es wird gezeigt, dass thermodynamische Reversibilitat nur in 


bestimmten pH-oder pMn-Bereichen vorhanden ist 


INTRODUCTION 


Les verifications ont ete faites dans le cas du bioxyde de manganése, en présence de 
deux ions dont l'un, obligatoirement, etait le proton, l'autre ayant été soit Pion man- 
ganeux, soit ion permanganique. Ces déterminations ont été généralement faites en 
milieu NO, pour éetudier influence d’un cation ou en milieu K* pour étudier lin- 
fluence de l’anion. Ces ions influencent seulement les divers équilibres envisagés par 
un effect de force ionique. 

Nous avons donc examine successivement les équilibres des divers bioxydes, soit 
en presence d’ions manganeux, soit en présence d’ions permanganiques. Dans les deux 
cas, l’influence du pH a éte étudi¢e et cela nous a permis d’en déduire quelques con- 
sequences interessant le diagramme tension—pH du manganése. 


TECHNIQUE EXPERIMENTALI 


Les mesures ont été faites par rapport a l’electrode au calomel, les divers couples 
clectrochimiques envisages ont pu ainsi étre atteints. Les solutions ont été, au préalable, 
dégazees et saturées en azote rigoureusement exempt d’oxygéne. La technique expéri- 
| Ces déterminations ont été faites 4 298°K 
dans les conditions standard. Les mesures des tensions étaient faites 4 4 mV preés, et 


mentale est decrite en détail par ailleurs. 


les pH determines a 0,05 pH dans les meilleures conditions. Cette precision, qui 
peut paraitre relativement faible, était due au fait que les électrodes étaient formées 
de poudres et non pas d’une surface solide homogéne. 


* ] 


Présenté a la 10e réunion du CITCE, Amsterdam, Septembre 1958. 
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Quelques vérifications experimentales du diagramme tension-pH du manganése 


RESULTATS OBTENUS 


|. Cas de MnO, stoechiométrique (pyrolusite) 


Dans le cas de la pyrolusite (MnO,/) nous avons pu retrouver, par la méthode 


' les équilibres suivants: 
| 


(a) Cas du couple MnO,f | H*, Mn?*. Nous avons réalisé la cellule 


envisagee, 


Pt} MnO, | H*/, Mn?* || électrode de référence 
En travaillant 
Soit a pH constant 
Soit a pMn constant (nous avons posé colog,, (Mn?*) = pMn par 
analogie avec le pH). 
Nous avons pu retrouver la réaction déja étudi¢e par l'un de nous? 


MnO, + 4H* + 2e = Mn? 2H,O 
et calculer ainsi la valeur de la tension standard E° de la réaction . Nous avons trouvé 
E 1.208 V (Latimer donne 1,23 V). 


Cette réaction a un domaine de reversibilité que nous avons pu verifier entre 
pH 3,20 et pH = 4,20 pour pMn = 3,23 et a pH 3 pour des valeurs de pMn 
comprises entre 2 et 3. En dehors de ces domaines, il était en effet difficile de verifier 
ces équilibres, car la réversibilité des électrodes était insuffisante et les mesures de pH 
délicates. 

Nous avons en effet été amenés a étudier les domaines de pH ou de pMn indiqués 
car, hors de ces domaines, des phénoménes complexes se produisent. En effet, les 
courbes tension—temps ne donnent pas de palier d’équilibre de tension et évoluent 
d’un fagon continue. Ceci indique, nous semble-t-il, que des réactions multiples et 
successives se produisent hors des domaines de pH ou pMn précités. 

Nous avons représenté sur le diagramme (E£/pH) les domaines de verification 
expérimentales. 

(b) Cas du couple MnO,f |MnO*-, H*. Nous avons réalisé la cellule 


Pt |MnO,8|MnO*, H* || électrode de référence. 


Nous avons simplement étudié l’influence du pH, en nous plagant a pMnQ, sensible- 
ment constant(pMnO,~ = 3). Les mesures ont été possibles seulement en milieu alcalin 
et pour des pH compris entre 9,6 et 10,6. Dans cet intervalle, nous avons retrouve la 


réaction 
MnO, + 2H,O = MnO, 4H 3e 


avec un E 1,679 V (Latimer donne 1,692 V) 

En effet, les milieux plus acides ne nous ont pas permis d’avoir la réversibilité 
nécessaire a la réaction énoncée ci-dessus, car les solutions de permanganates exempts 
d’oxygéne sont trés instables 4 des pH acides. Dans ce cas, il se produit en effet la 
réaction 

MnO, 8H Se — Mn? 4H,O 
et 


3Mn** + 2MnO,- + 2H,O — 5MnO, + 4H* 
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Dans les milieux alcalins, des phénoménes secondaires dus a des réductions a partir 
des ions OH’, apparaissent, et un se trouve limité 4 ces valeurs de pH bien deéter- 


minees 


Q, 


8 


(OH), 9,+H*+ Mn®? +3@=5/2 Mn,O3+HP 
=3, 23(en milieu NO, ) 


n 


~ 


\ 
\ 
\ 





MnOni)+2H;O'=MnO, +4H* +3e 
F,o-=3len milieu NO; et K*) 


> 
a 








Ues potentiels sont rapporteés a | électrode 4 hydrogéne 


9 10 17 


variété (Mn¢ Yo’ ) 


Nous n’avons pu étudier que le cas du couple: 
Pt} MnO,y | H*, Mn** || électrode de référence. 


En effet, il ne nous a été possible d’obtenir une tension d’electrode stable qu’en présence 
d’ions Mn**. En présence de ion MnO, les courbes tension temps n’arrivent pas a 
se stabiliser. Il nous semble que la technique experimentable ne soit cependant pas en 
cause puisque nous avons pu étudier le cas de MnO,/. Par contre, il est probable que 
des réactions multiples et peu reversibles se produisent entre MnQ,» et la solution de 
permanganate 

En nous appuyant sur des données thermogravimetriques et de microscope 
électronique et en étudiant les diagrammes E£/pH a pMn constant et E/pMn a pH 
constant’ nous sommes arrives a donner une équation de réaction pour cette variéte. 
Cette réaction pourrait s’écrire, dans le cas de l’échantillion étudieé, 


4MnO, «7; (OH)o 25 + Mn? H 3e = $Mn,O, + H,O. 


1,87 
Pour tout autre échantillon de MnQO,y il est possible cependant d’avoir une réaction 
du méme type. Ces coefficients sont valables pour un échantillon et d’un échantillon a 
l'autre, cependant, on trouve des valeurs du méme ordre de grandeur. 

Cette réaction a un domaine de reversibilité que nous avons pu verifier dans un 
domaine de pH compris entre 3 et 4 et pour pMn = 3,23, ainsi que dans un domaine 
de pMn entre 2 et 3 pour pH 3. 
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NAWASKA et M. WRENZKA, 


TEXTE DE VINTERVENTION 


J. P. BReENET: Il est absolument certain que l’importance des varietés allotropiques est fondamen- 
Or effectivement ceci n’a jamais été envisagé d’une fagon systématique en électrochimie. I! 
donc absolument avoir un travail en commun entre le chimiste, le cristallographe et 


tale 
Le phenomene observe sur les varietés de MnO, est surement tres général pour 


faudrait 
l’électrochimiste 


d’autres oxydes ou d’autres métaux. 
G. VALENSI: II serait intéressant d’essayer de stabiliser la tension de passage, en milieu acide, 


de Mn** en MnO, 


en ajoutant un peu de AgNOs, qui est un catalyseur tres efficace d’oxydation 
correspondante par le persulfate, par exemple 
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PROBLEMES CONCERNANT LES ANODES DANS 
LES CELLULES PRIMAIRES* 


Ph. BROUILLET et F. JOLAS 


“Pile Wonder’, Saint-Ouen, France 


Résumé—On precise d’abord les critéres électrochimiques auxquels doit satisfaire le systeme métal 
solution pour étre utilisé en tant qu’anode dans une cellule primaire. Ceci permet d’examiner l’emploi 
éventuel de quelques metaux purs ou alliages consideres sous l'aspect thermodynamique. 

On discute plus specialement l’exemple du zinc et du magnesium. En l’absence de polarisation 
exterieure, les mesures de variation de potentiel apportent des renseignements sur le comportement 
de anode durant le repos de la cellule. En vue de la decharge ultérieure, le comportement de anode 


est contréle par les mesures du rendement de dissolution anodique. 


Abstract—At first the electrochemical criteria are given to which the system metal-solution ought 
to conform if it is to be used as anode in a primary cell. This allows us to examine the possible use 
of various metals, either pure or as alloys, from a thermodynamic aspect 

Che example of zinc and magnesium is discussed in detail. In the absence of external polarization, 
neasurements of variation of potential will indicate the behaviour of the anode while the cell is at 
est. While in the subsequent discharge the behaviour of the anode is controlled by measuring the 


imount of anodic decomposition 


Zusammenfaussng—Es werden zunachst die elektrochemischen Bedingungen besprochen, die ein 
System Metall—Losung erfillen muss, um in einem Primarelement als Anode beniitzt werden zu 
kénnen. Dies gestattet die allfallige Verwendung einiger Metalle oder Legierungen von einem 
thermodynamischen Gesichtspunkt aus zu beurteilen 

Im besonderen werden die Beispiele des Zinks und des Magnesiums besprochen. Bei Abwesen- 
leit einer dusseren Polarisation liefert die Messung der Spannungsveranderung Auskunft tiber das 
Verhalten der Anode in der im Ruhezustand sich befindenden Zelle. Im Hinblick auf die spatere 
Entladung wird das Verhalten der Anode durch die Bestimmung der Ausbeute bei der anodischen 


Auflésung kontrolliert 


AVANT la découverte de la pile du type Leclanché on pouvait classer les éléments qui 
l’ont précédée en deux classes distinctes. Les uns, tels les piles Daniell, ne permettaient 
que de faibles débits de courants mais, par contre, jouissaient d’une conservation 
relativement satisfaisante; les autres, tels ceux de Bunsen ou Poggendorf, a base de 
solutions fortement acides, autorisaient des debits de courants élevés mais, par contre, 
ne pouvaient se conserver par suite de la corrosion de anode. Un des avantages qui 
consacrérent le succés de la découverte de Leclanché fut d’allier les deux possibilités: 
debit élevé et conservation permettant une large utilisation. Mais la reunion de ces 
caractéristiques n’a pu étre réalisée qu’au prix de sacrifices, aussi bien dans les 
modéles originaux que dans ceux qui ont profité des améliorations apportées depuis 


quatre-vingt-dix ans. La puissance électrique délivrée par le couple Leclanché est 


inférieure a celle de piles a electrolyte acide; d’autre part, la corrosion de l’anode, 
en l’occurrence du zinc, si elle peut étre ralentie n’a pu, de nos jours, étre totalement 
supprimée. 

* Présenté a la 10e reunion du CITCE, Amsterdam, Septembre 1958. 


246 





Problémes concernant les anodes dans les cellules primaires 247 


Nous voudrions, dans cette premiere partie, préciser le probléme de l’anode sous 
langle thermodynamique afin de rechercher quelles sont les caractéristiques électro- 
chimiques requises et quelles sont les possibilités d’atteindre une solution idéale. 

Une des caractéristiques essentielles demandées aux cellules primaires actuelles 
est de conserver leur énergie dans le temps. Ceci suppose l’absence de réactions 
chimiques et, en particulier, de réaction anodique en cours de stockage. Le point 
essentiel ressort donc étre celui de la protection électrochimique de l’anode en contact 
avec l’électrolyte. Mais ce probléme de corrosion est particuliérement complexe car 
il s’y ajoute des conditions supplémentaires et impératives. Si l’anode ne doit pas se 
dégrader lors des périodes de stockage de l’élément, cette électrode doit, par contre, 
étre aussi “reactive” que possible lorsqu’on demande de l’énergie a l’élément. La 
réaction anodique qui consiste en l’émission d’électrons dans le circuit extérieur doit 
avoir lieu a un niveau énergeétique élevé (potentiel électrochimique fortement négatif) 
et pouvoir se produire a grande vitesse (surtension anodique aussi faible que 
possible). Examinons les possibilités offertes théoriquement de réunir ces trois 


caractéristiques: 


absence de corrosion 
potentiel électrochimique élevé 
surtension anodique faible 


Pour supprimer la corrosion on peut penser utiliser une anode dont le potentiel 
serait situe dans le domaine de stabilite de Peau defini par les diagrammes tension- 
pH. 

C’est le cas, par exemple, des métaux nobles Au, Pt. Mais toute question de prix 
mise a part, ces electrodes ne sont pas susceptibles, tout au moins sans une surtension 
considérable, d’émettre des électrons dans le circuit extérieur. Le probleme est 
peut-étre possible en s’adressant a des métaux moins nobles tels que l’argent. Mais, en 
tout cas, des éléments constitués avec des anodes appartenant a ce domaine de tension 
ne présenteraient que des f.e.m. réduites. 

Une autre possibilité est offerte par la protection de l’anode par des couches de 
passivation, de telle sorte que la corrosion de l’électrode peut étre pratiquement 
négligeable. Pour assurer cette condition il est nécessaire que la couche soit homogéne 
et dépourvue de pores. Comment, dans ces conditions, envisager une réaction 
anodique possible? 

En l’absence d’une réactivation de l’électrode au moment de la mise en circuit de 
l’élément, l’'anode revétue de son film passivant parfait présente une surtension con- 
sidérable. C’est, par exemple, le cas du tantale ou du titane, de aluminium dans 
certaines solutions acides ou du magnésium dans les solutions de soude. Pratique- 
ment, des éléments constitués avec de telles anodes peuvent avoir une f.e.m. suffisam- 
ment élevée, mais ne sont pas susceptibles de débiter des intensités de courant utilisa- 
bles. 

Les inconvénients d’une couche de passivation parfaite ont conduit les chercheurs 
a choisir un compromis en s’adressant 4 des couches de passivation imparfaite a 
caractére poreux. Dans ces conditions, on ne peut espérer supprimer totalement la 
corrosion mais, par contre, atteindre des debits de courant utilisables. Tel est, par 


exemple, le cas des anodes de magnésium dans les solutions de bromure! que nous 


étudierons dans la partie expérimentale. 
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Nous avons vu quelques difficultés théoriques d’utiliser une anode dans un 
domaine de protection totale ou méme de protection partielle prévu par des considéra- 
tions thermodynamiques. En realite les anodes des piles du type Leclanche, de loin 
les plus répandues, sont dans les conditions thermodynamiques de corrosion que 
nous préciserons ulterieurement. Mais concedant cette corrosion anodique que l’on 
essaye toutefois de reduire par des artifices dont le plus connu est l’'amalgamation de 
l’électrode, on bénéficie par contre des avantages d’une electrode “réactive’’: potentiel 
électrochimique négatif et surtension anodique trés faible. 

Les problémes de l’anode se trouvent actuellement placés dans un compromis, 
entre une passivation en circuit ouvert et le desir d’une electrode réactive en circuit 


ferme. Nous étudierons plus spécialement deux exemples de ce compromis, le cas 


du zine qui présente en circuit ouvert le caractére actif, puis le cas du magnésium qui 
jul] t 


présente au repos le caractére passif. 
ETUDE EXPERIMENTALE D’UNE ANODE EN ZINC 


Tension au repos 

L’electrode de zinc fut, par le passe, tres souvent etudiee car son comportement 
verifie, avec une trés bonne approximation, la théorie de Nernst. Cependant l'accord 
satisfaisant que lorsque le milieu n’est pas trop acide. A un pH trop faible, la 
1 trouvee en pratique est toujours plus élevée que la tension calculee. II s’agit 
-alité d’une tension de corrosion due au déroulement simultane de loxydation 

“inc et de la reduction du proton. 
Nous avons mesure la tension au repos d’une electrode de zinc plongeant dans 
des electrolytes de composition variable et de pH compris entre 4,5 et 5,3 environ. 


Nous avons étudié notamment les électrolytes suivants: 
TABLEAU | 


Electrolyte Concentration (M/I.) 


5,10 M/l. NH,Cl 
4.49 M/Il. ZnCl, 
4.96 M/l. NH,CI 6,6 10-' M/I. ZnCl, 


Les valeurs de tension particuli¢rement stables dans le temps sont données dans 


lableau 
TABLEAU 2 


Tension 
Electrolyte 
(V/cal sat.) 


1.09 0.01 
0.90 
1,05 


nces de tension traduisent des différences entre les activités des ions zinc 
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Corrosion 


Il est connu que le zine subit, au repos de la cellule, une corrosion qui est due au 
Caractere peu noble de ce métal dont le domaine d’immunité est entiérement situé 
en-dessous du domaine de stabilité thermodynamique de l’eau. On peut réduire cette 
corrosion due aux ions H* en augmentant la surtension d’hydrogéne du zinc par 
amalgamation de la surface. Au cours des périodes de repos des cellules du type 
Leclanche, on observe l’apparition d’un dégagement d’hydrogéne et la formation, 
a la surface du zinc, de cristaux insolubles que la diffraction de rayons-X identifie 
comme etant ZnCl,-2NH;. Il nous a donc semblé intéressant, pour étudier ces 
phenomenes, d’etablir un diagramme pratique tension—pH relatif au zine au contact 
dun electrolyte d’utilisation courante, (tel no. 3) 

Nous avons etudié les variations de tension d’une électrode de zinc immergée 


dans un electrolyte donné, en fonction d’additions de solution KOH a 50 pour cent en 


poids. Par ailleurs, nous avons tracé les droites théoriques correspondant aux 


diverses reactions d’equilibre susceptibles de se produire entre le zinc et electrolyte 
éetudi¢é. La comparaison des pentes trouvées expérimentalement et celles calculées 
permet de caracteriser la réaction d’équilibre qui a lieu réellement. 

Nous donnerons d’abord les différentes équations d’équilibre envisagées, avec 
leur pente correspondante: 


TABLEAU 3 


Pente calculée: 


Equilibre “ 2e 0 
I quation 0,762 0.0295 log [Zn?*] 
Equilibre . 2NH, 2Cl 2H ZnCl,.2NH, = 0 
[Zn**] 
quation og — —_—— iy , — nfinie 
- © [ZnCl,.2NH,] 5 a 
ZnCl,.2NH; + 2H 2e Zn 2Cl 2NH, 
Equation f 0,662 — 0,0591 pH 0,0295 log [ZnCl,.2NHs] 
: [Cl-] 
0.0591 log ——— 0,059] 
~(NH,*] 
Equilibre Zn(NH;),” 4H 2e Zn 4NH, 0 
Equation E 0,067 — 0,1182 pH 0,0295 log [Zn(NHs),**] 
0,1182 log [NH], 0.1182 
Equilibre 5 Zn(NH;),° 4H,O + 2e Zn — 4NH,OH = 0 
Equation E 1,031 0,0295 log [Zn(NHs),°*] 
0,1182 log [NH,OH] 
quilibre ZnCl,.2NH, + 2H,O + 2e Zn 2Cl 
2NH,OH = 0 
21 10295 | [ZnCl,.2NH,] 
quatl Zi€ 0.0295 og 
juation : © [NH,OH]{Cl-]? 
quilibre Zn(OH),. Zn 2H,O 2H 22 0 
quation f 0,403 0,0591 pH 
quilibre ZnO, Zn 2H,O + 4H 2e 0 
quation l 0,441 0,1182 pH 0,0295 log [ZnO,*-] 


Equilibre Zn Zn(NH,),°* 4NH, 4H 0 


Equilibre 


0.0591 


0,1182 


Equation ¥: — 28,08 — 4 pH — 4 log [NH,*] infinie 
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Les variations de tension du zinc en fonction du pH, observeées experimentalement, 
ainsi que les pentes des droites correspondant aux différentes zénes de pH sont 


données dans le Tableau 4. 
TABLEAU 4 


Zéne de pH Tension V/hydrogéne Pente expérimentale 


0,840 0 
0,840 a —0,932 0,045 
0.932 a 1.070 0.095 

1.070 0 
1.070 a 1,090 0,100 


La confrontation des données théoriques du Tableau 3 et des résultats expéri- 
mentaux du Tableau 4 permet de voir sur la Fig. | une concordance trés 
satisfaisante 

Seules quelques zOnes de pH présentent un intérét pour les cellules du type 
Leclanche 

Entre pH 5,1 et 5.8 le zinc passe en solution sous forme d’ions zinc non complexés ; 

Entre pH 5,8 et 7,85 il existe, en solution et sur la surface du zinc, un corps 

cristallise partiellement insoluble de formule ZnCl,-2NH,. Nous avons 


controle son identité par diffraction de rayons—X. 





Fic. 1. 


Ce corps est enti¢rement redissous dés que le pH dépasse 7,85. Le fait que la 
méme quantite de réactif ajoutee (KOH) est nécessaire pour redissoudre ZnCl,.2NH, 


que pour le former, ainsi que la bonne concordance entre les pentes expérimentales 
et theoriques pour l’equilibre zinc-eélectrolyte dans la z6ne de pH comprise entre 
7,85 et 9,3, nous fait admettre que le complexe diaminé insoluble se redissout en 
formant lion Zn(NHsg),” 
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Ces considerations permettent de preéciser les conditions locales de pH au cours 
de la corrosion de l’anode: puisqu’on trouve sur une anode corrodée d’une cellule 
du type Leclanché des cristaux de ZnCl,.2NH;, cela montre qu’a l’endroit de 
formation de ces derniers doit régner un pH compris entre 5,8 et 7,85. Cette 


alcalinisation est due a la réduction de lion H 


Surtension anodique 

L’électrode de zinc est dans un état “actif’’ et ne comporte pas de couche 
protectrice, tout au plus une faible couche trés poreuse. La polariser anodiquement, 
méme a des densiteés de courant importantes (de ordre de 0,1 A/cm?), ne révéle 
aucune surtension notable. 

Nous avons effectue des mesures de surtension anodique a l’aide d’un oscillo- 
graphe, en appliquant brusquement une tension de 1,5 V a une cellule comportant 
une anode et une cathode en zinc. La cellule etait formée d’un cristallisoir d’un 
diamétre de 9,5 cm. La cathode, formeée d’une bande de zinc, était disposée suivant 
la surface cylindrique interieure du cristallisoir. L’anode, un cylindre de zine a 
99.99 pour cent, avait un diametre de 1,9 cm et une hauteur de 1,5 cm, et était vernie de 
maniére a laisser libre une surface annulaire de 6cm*. Ce cylindre était disposé au 
centre du cristallisoir qui contenait un volume d’électrolyte de 110cm’. Tous les 
essais ont été effectues au contact de l’air. Les essais furent faits dans les électrolytes 
1, 2 et 3. 

Lors de la mise sous tension, on observa durant une fraction de seconde un pic 
de la surtension. Cette derniére se stabilise rapidement, comme indiqué dans le 
Tableau 5. 

On voit que dans tous les cas les surtensions anodiques sont faibles et quil n’y a 
pratiquement pas de retard a l’établissement d’un état actif stable lors du déclanche- 
ment et de l’enclanchement. Ceci explique l'emploi trés répandu de l’anode de zinc, 
malgré sa position relativement peu négative dans l’échelle des tensions et sa corrosion 


non négligeable. 


Rendement de la dissolution anodique 

La question du rendement de dissolution d’une anode a une certaine importance, 
aussi bien du point de vue theorique—car elle permet une étude plus approfondie des 
phénoménes anodiques—que du point de vue pratique puisque des valeurs de 
rendement depend la quantite de metal dissous pour un nombre de coulombs donné.” 

Nous avons effectué nos mesures de rendement a l’aide d’un coulommétre a 
hydrogéne.* La cellule d’électrolyse était identique a celle employee pour l’étude de 
la surtension anodique. Le volume d’électrolyte employé n’etait néanmoins que de 
75 cm*. La surface libre de l’électrode était de 6 cm. La perte de poids par corrosion 
spontanée a été déterminée une fois pour toutes par la mesure de la perte de poids 
d’un échantillon, en absence de polarisation exterieure, pendant une durée égale a 
celle des essais de rendement. Les résultats sont exprimés par la formule: 

100(P 


P: perte de poids trouv ée. *: faraday. 
p: pertede poids die a la corrosion spontanée. M: poids atomique du métal. 


n: €lectrons mis en jeu par atome. Q: nombre de coulombs débités. 
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On a étudié 6 solutions a 2 densités de courant différentes: 
Electrolyte 1: 5,10 M/Il. NH,CI. 
Electrolyte 2: 4,49 M/1. ZnCl. 
Electrolyte 3 NH,Cl +- 6,6 « 10-' M/I. ZnCl,. 
Electrolyte 4: 5,16 M/l. NH,Cl 1,87 M/l. ZnCl. 
5 


Electrolyte NH,Cl + 3,61 M/I. ZnCl,. 


Electrolyte 6: 3,77 M/Il. NH,ClI + 6,03 M/I. ZnCl,. 


Les valeurs de rendement ainsi obtenues sont données dans le Tableau 6. 


TABLEAU 6 


Rendements 


(4) 
Electrolyte 


20 mA/cm 134 mA/cm: 


105,: 0,4 104, 0,4 
105, 0,4 104, 0,4 
105, 0,4 103,3 0,4 
0,4 104.0 + 0,4 
0,4 104, 0,4 
0,4 103, 0,4 


Tous les essais ont éte repetés sur de nombreux echantillons. La reproductibilité 
des résultats est tres bonne: environ 0,4 pour cent de dispersion. Nous pouvons 
affirmer que les valeurs trouvées sont toutes superieures a 100 pour cent, et ceci en 
l’'absence de tout dégagement gazeux a l’electrode. 

L’hypothése qui nous semble la plus vraisemblable pour expliquer ces résultats 
(a premiére vue surprenants) est d’admettre qu’une certaine proportion (le calcul 
donne I! pour cent) d’atomes de zinc metalliques passent en solution sous la valence 
initiale un. De telles valences anormales constatées lors du stade initial de la dissolu- 
tion anodique ont deja été publi¢es et discutées pour de nombreux métaux et, en 


particulier, le zinc.* 
ETUDE EXPERIMENTALE D’UNE ANODE EN MAGNESIUM 


Tension au repos 

Un calcul se basant sur l’enthalpie libre de formation de rion Mg** donne pour 
le potentiel standard d’une électrode de magnesium une valeur de 2,40 V par 
rapport a l’électrode standard a hydrogene. Cette tension est situee largement en- 
dessous du domaine de stabilité de l’eau. 

En réalité, lorsque l’on mesure la tension d’une electrode de magnesium plongeant 
dans une solution aqueuse de l'un de ses sels, on trouve des valeurs beaucoup moins 
négatives que celle que prévoit le calcul (de ordre de —1,60 V pour MgBr,). On 
peut admettre que |’électrode se recouvre instantanément d’une couche d’hydroxyde 
Mg(OH), plus ou moins poreuse qui a comme consequence de proteger partiellement 
le métal. Au cours de l’immersion, cette couche a tendance a se renforcer sans que, 
pour autant, on puisse atteindre une passivation complete. Les solutions de MgBr, 
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que nous avons utilisées avaient un pH compris entre 8 et 8,5. On se trouve donc 
trés pres du domaine de stabilitéde Mg(OH),(diagramme potentiel-pH du magnésium). 

Lorsque l'on plonge une electrode de magnesium, polie mecaniquement, dans une 
solution de MgBry, elle est le siége d'un dégagement important dhydrogéne qui se 
ralentit peu a peu. Les variations de tension sont excessivement rapides au départ mais 
finissent par atteindre des valeurs stables. L’électrode est alors couverte d’une couche 
noire. L’analyse par diffraction aux rayons-X a confirmé qu'il s’agit de Mg(OH), 
type brucite 


Nous avons éetudie les electrolytes suivants: 
TABLEAL 


Electrolyte 7 MgBr, 1,61 M/1I 
Electrolyte 8 MgBr, 1,61 M/I 
(NH,).CrO, 10-2 M/I 


Les tensions de stabilisation obtenues, apres une duree d’immersion variant de 
0 h sont donnees ci-dessous: 


TABLEAU 8 


Tension de stabilisation/cal sat 


(Vv) 


L’addition de chromate d’ammonium a pour effet de relever d’environ 380 m\V 
la tension de stabilisation, ce qui semblerait indiquer un renforcement de la passivation 


qui, étant donne le pH de la solution et la tension trés négative de l’électrode, pourrait 


étre di a la formation d’un chromate basique de chrome. 


Corrosion 

Une electrode de magnesium fraichement décapeée, lorsqu’elle est plongée dans 
une solution aqueuse dun de ses sels presente, au début, une corrosion importante, 
accompagnée dun degagement d’hydrogéne. Etant donné les conditions de pH 


régnant dans un electrolyte au bromure de magnésium, les ions Mg** provenant de 
la corrosion due au proton sont precipiteés avec formation de Mg(OH),. Ceci se 


traduit par un renforcement de la couche protectrice sur l’électrode. La protection 
conférée par la couche de Mg(OH), ainsi formée n’est cependant pas suffisante et, 
en pratique, il est indispensable de la renforcer par l’addition d’un sel oxydant tel 


que le chromate d’ammonium. 


Surteé NSION Qh rdique 

Le comportement dune electrode de magnésium au cours d’une polarisation 
anodique est extreémement complexe et depend en grande partie de l'état de la couche 
protectrice formée a sa surface. Il faut donc s’attendre 4 un comportement qui est 
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fonction de la composition de l’électrolyte, de la durée d’immersion de I’échantillon 
et du mode de polarisation, ce qui entraine une reproductibilité assez médiocre. 

Le dispositif experimental ¢tait en tout point identique a celui employé pour 
l’etude de la polarisation anodique du zinc. Le magnésium utilisé était 4 99,99 
pour cent. 

Deux méthodes différentes furent utilisées pour procéder a la polarisation de 
anode. Dans la premiére, on applique brusquement une tension élevée aux bornes 
de la cellule et on suit les variations de la tension anodique en fonction du temps. 
Nous appellerons cette méthode: polarisation unique. Dans la deuxiéme, on procéde 
par tensions appliqueées croissantes, chaque polarisation étant suivie d’une période 
de repos. On suit également les variations de tension anodique en fonction du temps. 
Nous appellerons cette méthode: polarisation récurrente. Les résultats obtenus par 
les deux méthodes montrent quelques differences: 

Polarisation unique. On assiste, au moment de l’enclanchement du circuit de 
polarisation, 4 lapparition de surtensions importantes, diminuant ensuite plus 
ou moins rapidement suivant l’électrolyte employe et la durée préalable d’immersion 
Le courant circulant dans le circuit évolue en sens inverse de la tension anodique: 
d’abord trés faible, il augmente ensuite. 

Prenons le cas de l’électrolyte 7. Nous avons étudié deux durées d’immersion 
préalable a l’essai: 1 het 15h. L’allure de variation de la tension anodique est donnée 
dans les Tableaux 9 et 10. 

Comme le montre l’examen des Tableaux 9 et 10, le régime stationnaire est 
caractérisé par une surtension importante: 370mV a 400 mV pour un courant 
anodique d’environ 100mA. A la coupure du circuit de polarisation, on atteint 


presque instantanément une tension qui, comme le montre le Tableau 10, dénote une 


légére activation de l’electrode. 

Pour l’électrolyte 8 contenant une faible quantite de (NH,),CrO, nous avons 
choisi les mémes durées d’immersion préalable a l’essai. L’allure de variation de la 
tension anodique est donnée dans les Tableaux 11 et 12. 

Un examen des Tableaux 11 et 12 montre que la surtension en regime stationnaire 
est trés faible par rapport a l’essai en absence de chromate: environ 8 mV pour 92 
a 94mA. Cet abaissement de la surtension est a rapprocher du fait que la tension 
initiale de l’électrode est moins négative. Aprés coupure du courant on constate une 
activation trés nette de l’électrode. 

Ce comportement d’une anode en cours de polarisation nous montre la présence 
d’une couche partiellement protectrice existant sur le magnésium lorsqu’il est au 
contact d’une solution aqueuse de MgBr,. L’effet de protection conféré par cette 
couche est renforcé par une durée de contact électrode—clectrolyte plus longue, ou 
par la présence d’un sel oxydant tel que (NH,),CrO,. Lorsque l’on applique 
brusquement une tension élevée a la cellule cette couche s’effondre plus ou moins 
rapidement. 

Polarisation récurrente. La polarisation en régime récurrent donne des résultats 
différents. En commengant par des tensions appliquées faibles, suivies d’une période 
de repos, on arrive a obtenir a l’anode des surtensions importantes, stables pendant 
plusieurs dizaines de secondes. On peut ainsi appliquer a la cellule des tensions 
élevées sans que la couche protectrice ne se disloque. II faut ¢lever la tension appliquée 
a des valeurs plus hautes que précédemment pour que la couche protectrice soit 
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TABLEAU 13. ELECTROLYTE 7. DUREE D’IMMERSION PREALABLE: 20 h TENSIONS 
VARIABLES APPLIQUEES A LA CELLULE 


Tension apy 


] _ 
11a ce 


(V) 
Tension anodi 
(V/cal sat.) ,! : 0,98 0,48 
Courant max 
(mA) 
Remarque 


> stable 
jue stable 4 
epee pas d’activation apres coupure de courant 
i lOadIqu 
anodique stable 
n couche apres 3,5 s 

Oscillation tension anodique puis stabilisation a 1.44 \ 

Faible activation apres coupure du courant 
(f) Quelqu llations avant stabilisation tension anodique Activation apres coupure du 


Cou! 


arrachee et qu'un courant anodique important s’etablisse. Il semble qu’il existe au 
cours de la polarisation recurrente une tension anodique critique de claquage de la 
couche protectrice 

Nous etudierons successivement le cas d’un électrolyte sans ou avec chromate 


d’ammonium 


TABLEAU Ié LECT YTE 8. DUREE D' IMMERSION PREALABLE 15 h 30 min TENSIONS VARIABLES 
APPLIQUEES A LA CELLULE 


Tension a 
i 1 Cceiu 


(V) 


Tension anodique 4 0.06 
(V/cal sat.) 

Courant max 
(mA) 

Remarques 


(VOIT Cl-GeSssous) 


Remarques Tableau 14 

(a) Tension anodique stable | 
(b) Tension anodique stable pas d’activation aprés coupure du courant 
(c) Tension anodique stable 

Quelques oscillations de la tension anodique 

Faible activation apres coupure du courant 

Faibles oscillations de la tension anodique 

Faible activation aprés coupure du courant 

Pointe de surtension bréve 

Perforation couche apres 0,4 s 

Fortes oscillations vers O.86 \ 


Forte activation aprés coupure du courant 
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Examinons plus en detail le cas de lélectrolyte 7: en augmentant, lors de la 
polarisation recurrente, la tension appliquée a la cellule, on atteint des paliers de 
potentiel parfaitement stables alors que le courant reste trés faible. On peut aller 
jusqu’a des tensions appliquees de 1,5 V avec un courant de 2,5 mA. On atteint alors 
une tension anodique de 0 V par rapport a l’electrode au calomel saturé. A la coupure, 
la passivation ne se maintient pas et l'on retombe en géneral instantanément a la 
tension initiale. Si on applique 2 V 4 la cellule, la tension anodique monte a +-0,5 
V/cal sat. et s’effondre apres 10s. Aprés quelques oscillations, la tension se stabilise 
a 1.44 V pour un courant de 139 mA. A la coupure on trouve un état faiblement 
active. Pour une tension appliquee de 2,5 V on n’observe que quelques bréves 
oscillations et, tout de suite, la tension prend la valeur stable de 1.38 V pour un 
courant de 165 mA. On observe egalement un état active aprés coupure du 
courant 

Pour lelectrolyte 8, les phenomenes sont analogues. La présence de (NH,),CrO, 
qui semble avoir pour effet de renforcer la couche protectrice, permet d’atteindre des 
tensions anodiques plus elevees avant la destruction de la couche. Ainsi avec une 
tension de 2,5 V appliquee a la cellule, la tension anodique est de +-0,75 V/cal sat 
pour un courant de 8 mA seulement. Il faut atteindre une tension aux bornes de la 
cellule de 3,5 V pour voir s’effondrer la couche. A lenclanchement il se produit un 
maximum aigu de surtension, puis la tension anodique tombe a une valeur moyenne 


de 


0.86 V mais est le siége de fortes oscillations. Le courant est alors de 180 mA. 


\ la coupure, l’electrode presente un etat tres active (—1,86 V), suivi d’une remontée 
de la tension vers la valeur initiale (—1,5 V). 

Les résultats obtenus par la polarisation réecurrente verifient, dans les grandes 
lignes, ceux obtenus par la polarisation unique. Par la polarisation récurrente, on 
peut néanmoins atteindre des tensions anodiques stables a des valeurs méme positives 
par rapport a l’electrode au calomel. Il semblerait qu’une succession de polarisations 


4 tension croissante et faible produise un renforcement de la couche protectrice. 


Rendement de la dissolution anodique 

Dans le cadre des phénoménes anodiques, nous avons également étudié les 
rendements de dissolution anodique du magnesium. Cette étude n’a porté que sur 
le cas d’un électrolyte de bromure de magnésium ne contenant pas de chromates. 
La technique des mesures a été la méme que celle utilisée pour le zinc. La moyenne 
des pertes de poids par corrosion spontanée obtenue sur plusieurs échantillons était 
de 0,00398 g et était retranchée des pertes de poids obtenues lors des essais de 
rendement. 

Les mesures de rendement ont été faites avec différentes densités de courant 
anodique. Les mesures, faites sur plusieurs echantillons, étaient reproductibles a 
2 pour cent. Les valeurs obtenues sont données dans le Tableau 15. 


TABLEAU 15 





Densité de courant 
(mA/cm?*) 20 39.7 58.6 64,6 
Rendement ( °,) 128 121 104 95 
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Les rendements sont fonction de la densité de courant et varient en sens inverse 
de celle-ci 

Mais le fait le plus interessant est que nous ayons mesure pour des densités de 
courant faibles des rendements largement supérieurs a 100 pour cent. L’exemple de 
rendements anormaux lors de la dissolution du magnésium a été etudie en detail dans 
plusieurs publications.°® Ll semble que l'on doive admettre que le passage en solution 
d’une certaine proportion d’ions méetalliques s’effectue dans le stade initial, sous forme 
monovalente. Durant les experiences, nous avons par ailleurs observe que le dégage- 
ment d*hydrogéne sur le magnésium etait accéléré trés visiblement pour les polarisa- 
tions anodiques. Ce fait peut difficilement étre interprete en dehors de hypothése 
de lexistence transitoire d’ions monovalents reduisant eau avec degagement 


d°*hydrogéne 
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TEXTE DE L*INTERVENTION 


POURBAIX a-t-il actuellement une certaine chance @ utilisation du magnésium pour les cellules 


vous avez obtenus concernant le ZnCl,.2NH; et les ions complexes, 
un diagramme relativement satisfaisant pour lequilibre électro- 
7n—NH,CI-H,O”? 
ence de la présence de MnO, sur la corrosion du zinc dans les elements 
Leclanche? 
JoLas: L’utilisa u magnesium dans les primaires est délicate, cer les couches sont toujours 


pit Ol OINS | ises suivant la composition des électrolytes Une absence de couche de 


Meg(OH), nest jamais réalisable et non désirable d’ailleurs, car sa presence diminue la corrosion 


Spor tan 

BROUILI Juant a la seconde question de Monsieur Pourbaix, nous n’avons étudié que la zone 
de pH susceptible d’étre rencontrée dans les cellules du type Leclanche 
P. BRENET: L’influence du bioxyde de maganeése peut étre étudiée en examinant les equilibres 
entre les varieteés de MnQ, et les ions Mn**, NH,*, puis Zn**, et enfin nous envisagerons des 
systemes ternaires Ou quaternaires. Peut-étre pourra-t-on ainsi éclaircir influence des varietés de 


MnO, sur la corrosion de Zn dans les élements Leclanché ? 
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STUDIES ON THE ELECTROLYTE FOR DRY CELLS* 


K. SASAKI and T. TAKAHASHI 
Department of Applied Chemistry, Faculty of ngineering, Nagoya 
University, Furo-Cho, Chikusa-Ku, Nagoya, Japan 


Abstract—The influence of electrolyte composition (NH,Cl ZnCl, H,O) on the characteristics 
of Leclanché cells is attributed principally to the formation of complex ions of zinc. Their existence 
is revealed by density curves of the ternary system (isomolar in ZnCl,), obtained by pycnometric 
determinations. The viscosities are also measured, as well as the vapour pressure by differential 
manometry, and the activity of chloride ion by means of the cell Hg Hg,Cl,, 0-1 N KCI KCI 
(sat.) electrolyte AgCl| Ag. The results clearly indicate the existence of chloro-zine ions. The 
potential of a zinc electrode immersed in the same solutions confirms the formula ZnCl,?~. When 
ZnCl, is present in great excess, the potentiometric technique is insensitive, but an adsorption band 
attributable to the complex ion is always found in the ultra-violet around 271 my. Finally, several 
properties of Leclanché cells (potential of the zine electrode, pH, capacity) are interpreted in the 
light of the preceding data and also of the possibility of the precipitation of the complex salt 
Zn(NH;),Cl, during the course of discharge. In practice, the proportion of ZnCl, affects the open- 


circuit e.m.f. only slightly, but its increase greatly increases the capacity. 


Résumé—L’effet de la composition de l’électrolyte (NH,CI ZnCl, H,O) sur les caractéristiques 
des piles Leclancheé est attribué principalement a la génération d’ions complexes du zinc. Leur 
existence est révélée par les courbes de densité du systéme ternaire (isomolales en chlorure de zinc), 
qui sont l'objet de determinations pycnométriques. Les viscosités sont également mesurées, ainsi 
que les tensions de vapeur par manomeétrie differentielle et les activités des ions chlore, au moyen 
de la cellule Hg | Hg,Cl,, 0,1 N KCI | KCI sat. | E lectrolyte | AgCl Ag. Les résultats indiquent nette- 
ment l’existence d’ions chloro-zinciques. La tension d’une électrode de zinc plongée dans les mémes 
solutions confirme la formule ZnCl,?~. En présence d’un grand exces de ZnCl,, ce procédé potentio- 
métrique n’est plus sensible, mais une bande d’absorption attribuable a cet ion complexe, se manifeste 
toujours dans ultra-violet vers 271 my. Enfin, diverses propriétés des cellules Leclanché (tension 
de l’electrode de zinc, pH, capacité de décharge) sont interprétées en tenant compte des précédentes 
données ainsi que des possibilités de précipitation du sel complexe Zn(NH3).Cl, au cours de la 
décharge. Pratiquement, la proportion de ZnCl, n’affecte que peu la tension en circuit ouvert mais 


elle accroit beaucoup la capacite. 


Zusammenfassung—Der Einfluss der Elektrolytzusammensetzung (NH,CI ZnCl, H.O) auf die 
Eigenschaften von Leclanché Elementen ist hauptsachlich auf die Bildung von komplexen Zink- 
lonen zuriickaufiihren. Die Dichten des ternaéren Systems, die pyknometrisch bestimmt werden, 
Jassen auf das Vorhandensein solcher Komplexe schliessen. Ferner werden die Zahigkeiten und 
die Dampfdrucke bestimmt. Die Aktivitaten der Cl--lonen werden mittels der Kette: Hg | Hg,Cly, 
0,1 n KCI KCl ges. | Elektrolyt, AgCl Ag gemessen. Die Ergebnisse zeigen das Vorhandensein von 
ZnCl,?--lonen. Diese Formel wird auch durch die Spannungen einer in die selben Lésungen ein- 
tauchenden Zink-Elektrode bestatigt. Bei Anwesenheit eines grossen Ueber schusses von ZnCl, 
wird die potentiometrische Methode allerdings unempfindlich, aber eine Absorptionsbande, welche 
diesem Komplex zugeschrieben werden kann, wird stets im UV-Spektrum in der Gegund von 271 
my beobachtet. Schliesslich k6nnen verschiedene Eigenschaften der Leclanché Elemente (Spannung 
der Zink-Elektrode, pH, Entladungskapazitaét) auf Grund der vorangehenden Ergebnisse sowie 
auch an Hand der MOglichkeit einer Ausfallung des komplexen Salzes Zn(NH;),Cl, wahrend det 


Entladung interpretiert werden. In der Praxis beeinflusst der ZnCl,-Gehalt nur wenig die Spannung 
bei offenem Stromkreis; er erhGht aber stark die Kapazitat. 


* Presented at the 10th meeting of CITCE, Amsterdam, September 1958. 
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1. INTRODUCTION 
Or various types of dry cells, the one most widely used is the Leclanché cell. The 
electrolyte of this cell is usually an aqueous solution of ammonium chloride and zinc 
chloride; so the properties of the system ammonium chloride-zinc chloride—water 
have been widely studied. Nevertheless, this system has heretofore been treated 
simply as a mixture, and the effect for instance of the zinc chloride on the charac- 
teristics of the dry cell has not been completely explained. The purpose of the present 


Zn(NH;)»Cl, 
Friess formation 
20 at 20T 


Bite Limits of 





ZnCl 2NH4CI 
ZnCly 3NH4CI 


Fic. | 


investigation consequently is to clarify the states of the ions in the system, and to 
introduce the data necessary for discussing the influence of zinc chloride upon dry 
cell action 


The solubility relationships of the ammonium-chloride—zinc-chloride—water 


system were studied by Meerburg' and Cahoon*. Their results are given in Fig. 1. 


The composition of electrolyte suitable for dry cells calls for high concentration of 
ammonium chloride, while the range in which the complex salt Zn(NH3;),Cl, is 
precipitated by the addition of ammonia must be studied because this compound 
is recognized as the principal product of the electrical discharge of dry cells. The 
limits of the composition within which precipitation of Zn(NH3)sCl, is caused by 
ammonium hydroxide were studied by Friess* and Cahoon*, and their results are 
also given in Fig. 1. Although their data do not coincide in the range in which the 
concentration of ammonium chloride is higher than 15 wt. %, 1t can be concluded 
that addition of ammonia does cause precipitation of Zn(NHs;),Cl,. However, 
before discussing this range we must consider the entire solubility range of the 


ammonium-chloride—zinc-chloride—water system. 


2. DENSITY 
he densities of the system were measured by the pycnometric method, and as 
shown in Fig. 2 (25°C) a density curve was plotted for given molalities of the zinc 
chloride. The numerals on the curves indicate the following molalities of zinc 
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chloride: (1) 9-428, (2) 7-336, (3) 6-419, (4) 5-907, (5) 4-8, (6) 3-671, (7) 2-668, (8) 1-836, 
(9) 0-524, (10) 0. The same curve numerals are also used in Figs. 3, 5 and 6. 

When, as in Fig. 2, the concentration of zinc chloride is relatively low, the density 
of the electrolyte becomes high with increasing concentration of ammonium chloride; 
but when the molality of zinc chloride is relatively high the solution density is lowered 





NH,CL molality 


Fic. 2. 


by increase of the concentration of ammonium chloride, and the minimum value of 
density appears when the molality of zinc chloride is of a certain value (e.g. curves (6) 
and (7) in Fig. 2). 

These results can be considered as evidence that ammonium chloride and zinc 
chloride react with one another in an aqueous solution. That is to say, the manner of 
hydration of the zinc ion, which contributes most heavily toward the density of this 
system, can be thought of as being changed by the degree of concentration of the 
ammonium chloride. 

3. VISCOSITY 


If the above consideration be true, the viscosity of the solution should have a 
definite correlation to the concentration of ammonium chloride. Viscosity was 
measured by a Ubbelohde type viscometer at 25°C. The relative viscosity (relative 
to water) is given in Fig. 3. Inasmuch as the viscosity of an electrolyte having a 
relatively high concentration is affected by the reciprocal action between ions and 
water molecules, it is possible to presume from Fig. 3 that this reciprocal action 
becomes weaker as the concentration of ammonium chloride increases. 


4. VAPOUR PRESSURI 


To ascertain reciprocal action, especially between the zinc ion and the water 


molecule, the vapour pressure of the system was measured at 10, 18, 25 and 32°C. 
The method used was differential manometry, and the apparatus is shown in Fig. 4. 
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Diffusion pump oil was used as the manometer fluid, and pure water was used as 
standard solution (A in Fig. 4). With flasks A and B (sample solutions) evacuated, 
thorough out-gassing of the solution was accomplished by repeated solidification 
and melting. Setting the apparatus in a thermostat, the differences in vapour pressure 
at manometer M were observed with a reading microscope; and it was found that a 
linear relationship, log p vs. 1/7, exists, where p is the vapour pressure, and T is the 


25 











Fic. 5. 


absolute temperature. In Fig. 5, vapour pressure is shown as a function of the 


concentration of ammonium chloride, and it will be seen that the vapour pressure of 
a solution of either ammonium chloride or zinc chloride alone is lessened by an 
increase in concentration, while this effect is stronger with zinc chloride than with 
ammonium chloride. With mixed solutions, when the ratio of ammonium chloride 
to zinc chloride is small, vapour pressure rises as the concentration of ammonium 
chloride becomes higher. Since the magnitude of vapour pressure of an electrolytic 
solution is determined by the degree of hydration of the component ions, it can be 
said that the water molecules, bound to the zinc ion to form an aquo-ion, can be set 
free by ammonium chloride. In this system, ligands which can co-ordinate with the 
zinc ion are water molecules and Cl-ions, and thus the water molecules co-ordinating 
with the zinc ion can be replaced by Cl-ions to form a chloro-complex ion. 


5. ACTIVITY OF THE CI--ION 
To verify the formation of a chloro-complex ion of zinc, the activity of the Cl-ion 


was measured at 25°C. For this purpose, the e.m.f. of a cell of the composition given 
below was measured to evaluate the activity of the silver ion in the electrolyte, 


Hg/Hg.Cl,, 0-1 N KCl/sat. KCl/electrolyte, AgCl/Ag 
The activity of the Cl-ion was calculated as follows: 


ay, Ac 1-769 x 10-' (mol/kg)? 
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The results are shown in Fig. 6 (25°C), and it can be clearly seen in this figure 
that when ammonium chloride is added to the zinc chloride solution, the activity of 
the Cl-ion increases as the amount of ammonium chloride is increased. The rate of 
increase diminishes as the concentration of zinc chloride become higher, and especially 








when this concentration is sufficiently high the activity of the Cl-ion is affected hardly 
at all by the addition of ammonium chloride. These results indicate that the Cl-ion 


when added to an aqueous solution of zine chloride is fixed by the zinc ion to form a 


chloro-zinc ion. 
6. STATE OF THE ZINC ION 
In the system ammonium-chloride—zinc-chloride—water, if a quantity x of water 
molecules co-ordinated with the zinc ion is replaced by the Cl--ion in quantity x, the 


following equilibrium will be established: 
[Zn(H,O),} xCl [Zn(H,O),_ CL]? xH,O 


In a solution of this type, when the concentration of zinc chloride is low, the 
potential of the zine electrode, at 25°C, is given by the following equation: 


£0 


Ey K +- 0:0295x(log ayo — log ag;_) — 0-118 log ayo 


where K is a constant, and a is the activity. 

Then, when E£,,, + 0°118 log ay » is plotted against log ay 4 — log a,,_ a straight 
line should be obtained when x has a constant value. ; 

The electrolyte used in this experiment was a 2°5-25 wt. °% ammonium chloride 
solution containing 0-01, 0-053, 0-1 and 0-524 mol ZnCl,/kg H,O. 

The result of measurements indicated that for solution with ammonium chloride 
concentration of higher than 15 wt. % there was a straight line relationship as 
previously mentioned, while from the slope the value of x was found to be 4. In 
other words, the existence of complex ions such as (ZnCl,)?~ was confirmed in 


ammonium-chloride—zince-chloride solutions. 
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However, when a large amount of zinc chloride is present in the mixed solution, 
the above method for determining the value of x cannot be used; and therefore 
application of the light absorption method in the ultra-violet range was attempted. 

A characteristic absorption band appeared in the ultra-violet spectrum, which 
tended to shift to longer wavelength with increase in concentration of the ammonium 


ae jy 
wi Deereess eas 


Fic. 


chloride. This is evidence of formation of a chloro-complex compound. With the 
a¢-/ay,9 Tatio higher than 3-2, the absorption band remained constant at 271 muy. 
his band is attributable to light absorption by (ZnCl,)*~; and from this it was 
deduced that this chloro-complex exists even in a solution containing both ammonium 


chloride and zinc chloride at high concentration. 


COMPOSITION OF ELECTROLYTE AND CELL VOLTAGI 

Now, let us consider the role of zinc chloride in the electrolyte. Qualitatively 
speaking, zinc chloride lessens the corrosion of the zine electrode during the shelf 
life of the cell. It promotes setting of the starch-flour paste, and is hygroscopic, 
preventing “‘drying out’’ of the cell by reduction of vapour pressure as stated in 
Section 4. The zinc ion forms a complex salt with the ammonia produced by the 
electrical discharge of the cell, which shows some depolarizing action at the anode. 
Also, zinc chloride upon hydrolysis becomes acidic, and aids in the maintenance of 
cell voltage during use. 

Quantitatively, however, the explanations heretofore have been obscure. In the 
present study the primary objective was to observe the changes in cell voltage 


resulting from changes in the composition of the electrolyte. 


(a) Zinc electrode potential 
rhe construction of the experimental cell is shown in Fig. 7, and the system is of 
the following form: 


Hg/Hg,Cl,, 0-1 N KCl/sat. KCl/electrolyte/Znx~Hg 


The electrolyte is < ixed sc iC of 15-25 —y inc chloride (range of 
Th lectrolyte is a mixed solution of 15-25 wt zin hloride (range of 


Zn(NH3).Cl, formation). Fig. 8 shows that the Zn electrode potential falls off as 
the concentration of NH,Cl is increased, and the concentration of zine chloride is 


consequently decreased; zinc electrode potentials at points A and B in Fig. 8 (concen- 
75 


tration of ammonium chloride the same at 25 wt.-°., the concentration of zinc 
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chloride being 5 wt.-°% at point A, and 37-5 wt.-% at point B) are such that at A 
the potential is 0-1124 V lower than at point B. 


(b) pH value 


Many investigators?:*.°.® have measured the pH values of various electrolytes for 
dry cells, but their results do not show good agreement. Attributing this variability 


30 


























Fic. 8 NH,Cl 15 wt.- FIG. 9 NH,Cl 15 wt.- 
NH,Cl 20 wt.- NH,Cl 20 wt.-°, 
NH, Cl 25 wt.-% at 25°C NH,Cl 25 wt.-°% at 25 ¢ 


to inconsistencies in the composition of zinc chloride, the authors undertook precise 
measurements of the pH values, the results of which are given in Fig. 9 (25°C). It 
was confirmed that the higher the concentration of zinc chloride the smaller the pH 
value, and that the lower the concentration of ammonium chloride the larger the pH. 
With points A and B of Fig. 9 indicating the same compositions of solutions as in 
Fig. 8, the pH at point A was higher by 1:35 than at point B. Inasmuch as at 25°C 
the potential of the manganese dioxide electrode normally declines by 0-059 V for 
every unit increase in pH value, the electrode potential of manganese dioxide at point 
\ is lower by 0-08 V than at point B. Consequently, for the ‘open circuit’’ voltage 
of a dry cell, the difference between the potentials of the manganese dioxide and zinc 
electrodes should be higher with an electrolyte of composition A by only 0-032 \ 
than with composition B. Therefore, the open circuit voltage of a dry cell is but 
slightly affected by the degree of concentration of zinc chloride in the electrolyte. 

Below will be given some cautions in regard to measurement of pH values of 


solutions containing zinc chloride. 
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Insofar as the Zn : Cl atomic ratio of commercially marketed zinc chloride is 
usually larger than 1 : 2, the pH value obtained with solutions using such commercial 
grade zinc chloride is invariably higher than when ZnCl, of true atomic ratio is used. 
Commercial grade zinc chloride usually contains a small amount of zinc hydroxide, 
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Fic. 10. NH,Cl 15 wt.-% Fic. 11 NH,CIl 15 wt.-° 
NH,Cl 20 wt.-°% NH,CI 20 wt.-% 
NH, Cl 25 wt.-°%% at 25°C. NH,Cl 25 wt.- at 25°C 


and such product added to a concentrated solution of ammonium chloride will cause 
the OH~-ion of the ZnCl, to be replaced by the Cl--ion, resulting in a higher pH value 
than when zinc chloride free of zinc hydroxide is used. For example, the pH value of 
a 25 wt.-°% solution of ammonium chloride containing 0-013 mol of zine chloride 
(Zn : Cl | : 2) was observed to be 4 at 30°C, but when there was added 1:21% M 
of zinc hydroxide (as against zinc chloride) the pH value rose to 4-75. Commercial 
grade zinc chloride usually contains from 2 to 3% M of zine hydroxide, and it 
should be borne in mind that in order to obtain truly reproducible pH values the 
zinc chloride should have a Zn : Cl ratio of | : 2. For comparative purposes the pH 
curves obtained using zinc chloride with an atomic ratio of | : 1-976 in solutions of 
the same composition as those in Fig. 9 are given in Fig. 10. 


8. DISCHARGE CAPACITY 


As mentioned in the introduction, the main product of the electrical discharge of 
a dry cell is Zn(NH3;),Cl,. When this complex salt is precipitated out in the electrolyte 


of a dry cell the internal resistance of the cell is increased. Consequently, dry cells 
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using an electrolyte with low dissolving power for Zn(NHg) Cl, tend to have low 
capacity during the initial portion of its discharge. This means that in order to 
design a dry cell for high capacity during the early stages of use or in intermittent 
service the power of the electrolyte to dissolve the precipitated complex salt must be 
great. Consequently the solubility of Zn(NH ,),Cl, in the electrolyte has been studied 


by several investigators,***’ but their results do not show satisfactory uniformity. 





“6 











[he authors therefore undertook a re-examination of the phenomenon. The results 
are shown in Fig. Ll (28°C), from which it will be clear that as the concentration 

ammonium chloride decreased, and that of zinc chloride increased, there was an 
increase in the solubility of Zn(NH3;),Cl,. It can, therefore, be presumed that dry 
cells with large amounts of zine chloride in their electrolyte will tend to give higher 


capacity in the early stages of service or in intermittent use. 


9, CONCLUSIONS 


Che investigations gaveconsideration to measurements of density, viscosity, Cl--ion 


activity, vapour pressure, and the state of the zinc ion in mixed solutions of ammonium 


chloride and zine chloride; and it was confirmed that the Cl--ion is easily co-ordinated 
with the Zn ion, and that particularly when a small amount of zinc chloride was mixed 
with a concentrated solution of ammonium chloride the zinc ion was present in the 
form (ZnCl,)° 
Measurements were made of the potential of the zinc electrode, the pH value of 
trolyte, and the solubility of the complex salt Zn(NH3).Cl,. It was found 
iat the amount of zinc chloride in the electrolyte had but slight effect on the open 
circuit voltage of the cell, while cells with electrolyte containing large amounts of 
zinc chloride appeared capable of greater capacity during the early stages of use and 
in intermittent service. 
From these results, it was inferred that for dry cells subject to long storage (and 
therefore required to give good shelf life) or those required to deliver high voltages 
ata fairly constant level (e.g. radio ‘*B”’ batteries) the formulation of the electrolyte 


should call for a large quantity of zinc chloride. 
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[his view is supported by the performance results of experimental dry cells, one 
type containing 29-4 per cent zine chloride in the electrolyte (ammonium chloride at 
saturation in both cases) and the other containing none. These cells were discharged 
through 4 2, and the discharge curves are shown in I ig. 12. It will be seen that with 


an end voltage of 1 V (the standard for radio “‘B”’ batteries), the capacity of the cell 


containing zinc chloride was approximately double that of the cell containing none. 


TABLE I. 


(wt.- ° (wt.-°%) 
Sample No. Sample No 
NH,Cl ZnCl, H,O NH,Cl ZnCl, H,O 


25-99 33-00 41-02 3 5-00 19-01 75-99 
19-99 35-68 44-32 10-00 3-99 66:01 
14-98 92 47°11 5:00 25-33 69-67 
24-99 5 37:50 10-00 30: 59-99 
19-96 : 2 40-12 5-00 rc 7 63-33 
15-00 42-50 “ 10-00 ; 45-00 
20-00 5 35-01 5-00 5 47°50 
24-99 2 49-99 10-00 49-81 
19-96 35-32 38 5-00 2 52-63 
15-00 56°67 10-00 48-00 
24-99 55-01 5-00 3: 50-67 
20-00 3: 58-67 5-00 7 41-58 
15-01 8 62:32 10-00 38-78 
25-01 15-00 59-99 5-00 7°5 57°41 
20-01 16-01 64-00 10-00 5-62 54:38 
15-00 16:99 68-00 ‘ 15-00 : 51-38 
24-99 10-00 65-00 20-00 : 48-36 
20-00 10-67 69-34 25-00 2 45-34 
15-00 11°: 73-66 25-00 32-82 
25-00 5 70:00 91-90 
19-99 5-3: 74-68 5 20-01 79:99 
15-00 5-67 79-34 26:66 73-34 
24-99 35 40-01 33-3 66°66 
20-00 37-3: ‘67 5: 39-55 60-45 
15-01 j ‘ 3°: ; 44-60 55:40 
15-00 3 » 46°66 53-34 

7-50 ; 5 50-00 50-00 

7:50 : 56:24 43-76 
10-00 
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DISCUSSION 
*, JoLas: Avez-vous contrélé l’existence de l’ion complexe Zn(Cl)j par une méthode physique ? 
.. SASAKI: We have confirmed the Zn(H,O) ion} by ultra-violet absorption. 
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THE NATURE OF THE ELECTRIC POTENTIAL AT THE 
FREE SURFACE OF AQUEOUS SOLUTIONS* 


B. KAMIENSKI 
Laboratory of Physical Chemistry of Surface Phenomena 
Polish Academy of Sciences, Kracow, Poland 


Abstract—Numerous measurements carried out in the laboratory indicate that the potential drop 
on the free surface of water is of the order of 1 V, the aqueous phase is positive and most surface 
active substances decrease the potential. There are, however, some substances which increase the 
potential, e.g. molecules containing a hydrophilous group and a negative dipole momentum (halogen, 


hydroxyl) at the greatest possible distance from the hydrophilous group anchored at the free surface. 


Résumé—Revue des travaux effectués depuis 1934 au laboratoire de l’auteur, sur les “‘potentiels de 
surface’ de diverses solutions aqueuses, mesurés par la méthode de Frumkin, parallélement a la 
détermination de leurs tensions superficielles. Les résultats sont reproductibles. Les potentiels de 
surface tireraient leur origine de l’orientation des molécules d’eau de la phase gazeuse, tandis que du 
cété liquide les dipdles s’associent en saturant leurs champs respectifs: en admettant une couche 
adsorbée de 5 4 10 A d’épaisseur, l'on peut prévoir par la formule d’ Helmholtz un saut de potentiel 
électrique d’environ 1 V. L’adjonction a la solution d’une substance tensio-active non volatile 
abaisse son potentiel, ce qui indique que les dipdles de l'eau ont leurs extrémités positives tournées 
vers la solution, en accord avec le fait experimental que la phase aqueuse est positive par rapport 
a l’air. La plupart des substances tensio-actives diminuent a la fois le potentiel de surface et la 
tension superficielle; il y a cependant des exceptions: ainsi, une forte concentration de KCI accroit 


a tension superficielle et trés legerement le potentiel de surface 


Zusammenfassung—Zahlreiche Messungen zeigen, dass der an einer freien Wasseroberflache auf- 
tretende Potentialsprung von der Gréssenordnung von einem Volt ist. Die wasserige Phase ist 
positiv. Die meisten oberflachenaktiven Stoffe setzen die Spannung herab. Es gibt jedoch auch 
einige Stoffe, welche die Spannung erhdhen. Dies ist der Fall bei Molekiilen mit einer hydrophilen 
Gruppe und einem negativen Dipolmoment (Halogen, Hydroxyl) in der grésstméglichen Entfernung 


von der hydrophilen Gruppe, die an der freien Oberflache hangt. 


NUMEROUS measurements of electrical potentials carried out on more than 100 
substances in the course of the last 26 years in this laboratory'~* induced us to 
determine for the second time the sign of the potential changes, since a revision 
appeared necessary t6 develop a method of verifying the sign. 

From the thermodynamical point of view no great progress has been made recently 
in the treatment of electrocapillary phenomena at surfaces, probably owing to the 


very great difficulties of mathematical formulation and the complex nature of the 


phenomena.'* The difficulties lie partly in the choice of correct assumptions, which 
should be both simple and very close to the real nature of the electric potential. 
During the past 26 years extensive measurements have been made of surface potentials 
and surface tensions of solutions at different concentrations and different pH.--* 
rhe results obtained were reproducible; some of them could be compared with those 
of Frumkin. The results were also in good mutual agreement and well within 
experimental errors not greater than those met with in the simple and classical 
method of measuring surface tension. However, in making measurements, the 
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The nature of the electric potential at the free surface of aqueous solutions 


greatest care and experience are absolutely essential.2® The free surface differs from 
the well-known mercury/solution interface in so far as one of the components (water) 
is present on both sides of the free surface. On the “‘air’’ side of the surface the 
molecules of water create dipoles, whereas on the “liquid” side the dipoles are 
associated and saturate their electric fields mutually. On passing through the surface 
from the air into solution the dipoles become orientated when they approach the 
liquid phase to within the limits of the molecular forces. In a state of equilibrium 
the rates of condensation and evaporation are equal so that a similar orientation of 




















FIG. l. 


molecules develops when they cross the surface from solution into air. In view of the 


generally accepted opinion that the range of molecular forces is 5 to 10 A, it may be 
accepted that the layer of orientated water dipoles is of a similar thickness. Simple 
calculation (Helmholtz’s formula) shows that one tenth of the water molecules 
arranged on the interface is sufficient to produce a potential drop of about | V. 

The blocking of the surface with non-volatile active substances may reduce the 


rate of evaporation and of condensation of water. Consequently the potential drop 
should decrease also. Very dilute solutions of surface-active substances change the 
potential remarkably. The dipole moments of the active substances are obviously 
saturated in the solution and consequently they cannot make any significant con- 
tribution to the surface potential. However, blocking the surface by active substances 
decreases the rate of evaporation and condensation, thus supplying further evidence 
that less water dipoles cross the interface and that the electric potential decreases. * 
Few substances increase the potential and only in relatively high concentrations. 
Several moles of an electrolyte for 1 1. or, when solubility is low, a dense monolayer 
of a strong electrolyte are necessary for the purpose, whereas to decrease the potential 
considerably very small concentrations of surface-active substances are sufficient. 

* J. K. H. McArthur and K. Durham discussed the application of ‘‘Fatty alcohols for water 
conservation” at the Second International Congress of Surface Activity (Proc. II Int. Congr. Surf. 
Activity, London, April 1957). Since minute air jets were sufficient to prevent the spreading of 
monolayers in Langmuir’s original apparatus some doubts arise if water may be conserved in open 
reservoirs (see also F. Grundy Reduction of Evaporation from Reservoirs). Nevertheless it is a 
fact that the evaporation rate is substantially reduced when monolayers are built on the free 


surface in static conditions without any action of wind. 
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Thousands of measurements and the facts assembled so far make possible some 
conclusions on the orientation of water dipoles at the interface. Let us examine Fig. 1. 
New measurements and the re-examination of old records indicate that the solution 
containing a surface-active substance (non-electrolyte or weak electrolyte) becomes 
negative when measured by the dynamic jet method. In Fig. 1, solutions B and C 
are separated by air. Each solution is connected with a calomel electrode and the 
potential is measured with the aid of an electrometer. If the solutions are identical, 
the number of orientated dipoles on | cm? of the free surface of each is the same. 


ayr 


Non electro- 


Fic. 2. 


[hey are in opposition as shown in Fig. 1, where 7 dipoles are arranged in one 
direction on the free surface of solution B, while the same number of dipoles is 
arranged in an opposite direction on the surface of solution C, so that the resulting 
potential is zero. If some active substance is added to one of the solutions, e.g. solution 
C as in Fig. 1, the free surface is blocked and less water dipoles cross the interface; 
solution C thus becomes negative as compared with B. This effect, not the opposite, 
is actually observed. This means that the water dipoles direct their positive end to 
the experiments show conclusively 


the phase of the greater dielectric constant ;'~*° 


that the aqueous phase is positive relative to air. 

In the course of numerous measurements we have noticed that most classical 
surface-active substances decrease both the surface potential and the surface tension. 
Fig. 2 was obtained by plotting the results of measurements of the surface tension 
on the abscissa and the change of the potential drop on the ordinate. Since the 
absolute potential difference across the free surface of pure water is unknown, we 
plot —Z V as ordinate to indicate that only the change of potential and its direction 
are known. The greatest surface-potential decrease observed hitherto in our laboratory 
is 800 mV (lepidine). The decrease of surface tension accompanying the surface 
potential decrease may vary greatly. However some regularity is perceptible in 
Fig. 2 

Although most surface-active substances decrease surface tension and surface 
potential, electrolytes of medium strength, e.g. x-bromopropionic acid, at different 
pH, decrease the surface tension and increase the surface potential very slightly. 
The black dots below the horizontal line —Z 1000 mV in Fig. 2 show the results of 


the following measurements. 
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Potassium chloride at higher concentrations increase the surface tension and 
also, very slightly, the surface potential. Very interesting results were obtained by 
Gurenkov™, who studied hydrochloric acid. Some years ago'® dilute hydrochloric 
acid was studied in this laboratory and it was found that this strong acid did not 
influence the surface potential between pH 2 and pH 12. Evidently, in accordance 
with thermodynamic and electrostatic laws, the ions try to avoid contact with air as 
the phase of low dielectric constant. When the concentration of hydrochloric acid is 
increased, some of the ions are thrown by thermal forces to the interface and the 


TABLE |. 


0-1 M BROMOPROPIONIC ACID 


Surface potential Surface tension 


9H 
(mV) (dyn/cm) 


solution becomes more positive, the air more negative, as if the larger ions (CI~ is 
larger than H*) can more easily contact air (lower dielectric constant).!!,7!.31,32,38 
This is visible at pH 1.'° When the concentration of hydrochloric acid reaches 
9-95 mol/kg the surface potential increases to almost — Z — 1400 mV. These measure- 
ments may be criticized on the ground that the very strong acid solution flowing 
through one of the jets must contaminate the other jet that contains no acid. However, 
even if it were assumed that the jet was contaminated so that its pH was 2, Gurenkov’s 
measurements would still remain valid because at pH 2 the effect of hydrochloric 
acid is quite negligible as was shown by us 22 years ago.'® Gurenkov’s measurements 
are shown in Fig. 2 as black dots joined with a line. 

Fig. 2 suggests the extrapolation of the value of the surface potential to the point 
where the loss of surface tension would be complete. In an early paper!’ I have 
estimated the potential drop —Z— 1000 as lying between —900 and —1900 mV. In 
view of the fact that since then drops of the dielectric potential equal to 800 mV have 
been obtained in this laboratory (for lepidine), the quoted values of 1100 or 

1500 mV seem to be more probable. 

Klevens and Davies*® claim that perfluorodecanoic acid decreases the surface 
tension of water to 15 dyn/cm and gives a surface potential change of —950 to 

1000 mV. So far as may be understood from their report, films of perfluoro- 
decanoic acid change the potential very greatly and in the opposite direction to that 
found with most surface active substances. Ths authors report, in fact, a record 
value; the position of the appropriate point would be to the right and below the 
diagram of Fig. 2. In our laboratory we have tested some halogenic and other acid 


compounds; all show the same direction of change, viz. a decrease of surface tension 


and an increase of surface potential at all pH values. The compounds tested were 
chloropropionic acid, chloroacetic acid, «-bromopropionic acid, m-hydroxybenzoic 
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acid, p-hydroxybenzoic acid, maleic acid, and furmaric acid. The electrocapillary 
curves for these compounds lie in the range of electrolytes of medium strength (Fig. 2). 


Fig. 2 indicates that there are numerous substances that decrease both surface tension 


and surface potential (classical surface agents). Finally there are substances that 
increase both the surface tension and (slightly) the surface potential (potassium 
chloride solutions). However, no electrocapillary active substances appear to be 
known that increase the surface tension and decrease the surface potential. 


DISCUSSION 


E. LANGE: Haben Sie zur Messung der Voltaspannung die Kondensator-Methode die lonisations- 
methode oder Methode der Tropf-Elektrode verwendet? Die letztere ist unabhangig von etwaigen 
Stérungen des Oberflachenpotentials der Bezugsflache, so dass man dann Anderungen der Voltes- 
pannung auf | mV genau messen kann. Ruhende Lésungsflachen kénnen sich in mehreren Sekunden 
oder Minuten wesentlich andern. 

B. KAMIENSKI: Wie es Professor Lange ausgesprochen hat, sind die Spannungsveranderungen, 
welche an der Mikroelektrode beobachtet werden, tatsachlich Spannungen in einer Zelle, obwohl 
auch starke Spannungsanderungen auftreten wenn keine etwaige Redoxerscheinungen zu erwarten 
sind, wie z.B. bei der Einwirkung von Acetylen auf Platin. 

Zur zweiten Frage, welche das zweite Thema anbelangt, méchte ich antworten, dass in unserem 
Laboratorium meistens die dynamische Methode angewandt wird, so dass Verunreinigungen, welche 
aus der Laboratoriums-Luft in die freie Oberflache eindringen keine Schwierigkeiten bereiten, obwohl 
die Kondensatormethode (schwingende Platte) gute Ergebnisse zu erhalten gestattet. Dagegen gibt 
die radioaktive Methode unsichere Resultate. Die dynamische Methode erlaubt des Vorzeichen der 
Potentialveranderung zu bestimmen, was mit der schwingenden Kondensatorplatte nicht méglich ist, 
was wohl aus der Natur der Methode leicht verstandlich ist. Durch Vergleich lasst sich nur sagen, 
dass das Vorzeichen der Anderung gewissen Gruppen oberflichenaktiver Substanzen entspricht. 

H. FiscHer: Wir haben hier ein empfindliches neues Verfahren, das in der Technik zur Erfassung 
von Spuren von gasfOrmigen Verunreinigungen dringend erwinscht ist. Zweifellos k6nnte es auch 
darm gute Dienste leisten, wenn die Theorie der Vorgange noch so undurchsichtig ist wie jetzt. 

Ich méchte aber an die Mitarbeit der Vertreter der theoretischen Elektrochemie appellieren, sich 
der aufklarung der Theorie anzunehmen. Dazu wird es auch auf der experimentallen Seite notwendig 
sein, mehr Erfahrungen zu sammeln und systematische Ansatze zu verfolgen. 

Meine Bemerkungen gelten in gleichem Masse fir die ebenfalls praktisch wichtige Pulverelektrode, 
iiber die Herr Tomassi ebenfalls berichtet hat. 

R. DerAy: Le potentiel de surface donné par la méthode de Frumkin n’est-il pas altéré par un 
effet électrocinétique du a écoulement du liquide sur le verre? 

B. KAMIENSKI: Electrokinetic potentials do not seriously disturb the results of measurements 
because it is possible to exchange the solutions and this does not change the results absolutely but 
changes only the sign in the opposite direction. The radioactive method of measurement does not 
give reproducible results. The growing negative of the polonium electrode, the strong ionization of 
air, the bad insulation of the electric circuit, which is a consequence of the radiation, impair the 
radioactive method seriously. Although it seems that the physico-chemical conditions of the free 
surface are very simple the theoretical treatment of the system is very complex, and little progress 


has been made on that subject in the last 25 years. 
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A SENSITIVE DEVICE FOR INDICATING 
CONTAMINATION OF THE AIR* 


B. KAMIENSKI 
Institute of Physical Chemistry, Polish Academy of Sciences, Laboratory of 
Physical Chemistry of Surface Phenomena, Kracow, Poland 


Abstract—A microscopic silica gel film covering a platinum wire cross-section acts as electrolyte. 
The electrodes consist one, of the cross-section of the platinum wire melted into a glass rod, and 
the other of a microcalomel electrode connected with the silica gel layer. The contaminations of the 
air find easy access to the platinum owing to the thin silica gel film, and they change the potential 


ery remarkably 


Résumé—Description dune micro-électrode indicatrice de tres faibles pollutions dans lair. On la 
construit en soudant un fil de platine de 0,01 a 0,3 mm de dia. a l’extrémité d’un tube de verre et 
en meulant la dite extrémité: l'aire active de l’électrode est représentée par la section du fil, que l’on 
recouvre d’un film hydrophile (gélatine, sol de silice, d’alumine ou de TiO.) jouant le rdle d’électrolyte 
et que l’on relie a une électrode de référence. La résistance est de l’ordre de 10° a 10?” Q. 

La tension est mesurée au moyen d’un électrometre a quadrant. L’effet d'une pollution de lair 
(CH;CO,H, NH;, Hy, Cl,, CO, C,H, etc.) adsorbées ur le film, est manifeste: par exemple, 
0.000007 °, de Cl, modifie la tension de 40 mV. 


Zusammenfassung—Es wurde eine Mikroelektrode entwickelt, welche auf Verunreinigungen der 
Luft anspricht. Die Elektrode besteht aus einem Platin-Draht, der von einem diinnen kolloidalen 
Film bedeckt ist. Die Anordnung ist ausserst empfindlich. Ein Chlorgehalt der Luft von 0,00007 °, 


geniigt z.B., um das Potential der Elektrode um 83 mV zu verandern. 


\ MICROELECTRODE indicating even very minute contamination of the air has been 
developed in the course of the last ten years.“-') Though it seems that further 
improvements of the device will be introduced in the future it is described here in 
some detail since no report on its present form has yet been made. The most impor- 
tant part of the electrode is a thin metal wire, usually of platinum, melted into a glass 
rod. The end of the rod is then ground so that the cross-section of the wire becomes 
the active area of the electrode. Wires of diameters from 0-01 to 0-3 mm may be used. 
he cross-section is covered by a microscopic hydrophilic film and means are provided 
to connect the film with a reference electrode. The effective electrolyte, the film, is 


very thin, its thickness being of the order of the free path of gas molecules at atmo- 


spheric pressure, or even less. 

The conical glass rod A is shown in Fig. 1. The working surface of the electrode 
consists of the cross-section, E, of the wire. The cone C communicates by means of a 
sintered glass powder filter (G.P.) with the mercury contained in the glass tube M. 
rhe two conical parts A and C are interchangable with spare conical electrodes (of 
antimony or other suitable metal). By putting the cone A in B, and cone C in D after 
filling B and D with a suitable solution of potassium chloride, we get the complete 
assembly shown in Fig. 2. This is then turned upside down and a drop of a suitable 
colloidal solution (gelatine, agar, silica sol, alumina sol, titanium oxide sol, barium 
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titanate, synthetic aluminium silicate, colloidal charcoal, arabic gum, or soap solu- 
tion) is placed on E. When the drop dries a thin film remains on E. This film adsorbs 
contaminations from the air and conducts electricity from E to M. The inner resis- 
tance of the electric element is of the order of 10°-10!2.Q. An electrometer with a 
good insulation is necessary to overcome the internal resistance. Valve electrometers 











i 
E 
Fic. 1. Fic. 2 


may be used; however, quadrant electrometers have been found preferable as they 
are simpler and much better insulated. The projected shadow of the electrometer 
pointer may be cast on a calibrated screen or observed in a microscope furnished with 
a suitable eyepiece. 

In early measurements different gaseous contaminations of airwere investigated.’ 
We give here a brief summary of these results. Gases and vapours were applied at 
different concentrations. The substances tested were acetic acid, ammonia, nitrogen, 
oxygen, hydrogen, chlorine, bromine, iodine, hydrogen sulphide, alcohols, carbon 
monoxide, acetylene and nitrogen dioxide. The sensitivity of the electrode covered 
by suitable colloidal films is enormous. For instance 0-00007 per cent of chlorine in 
air changes the potential by 83 mV, and a further tenfold decrease of the chlorine 
concentrations to 0-000007 per cent changes the potential by ca. 40 mV. At very low 
concentration of chlorine the changes are reversible and reproducible; at higher 
concentrations however, approximately from 0-002 per cent upwards, reproducibility 
is worse. Stable oxidation products of platinum accumulate on the electrode and the 
reversibility of the element becomes poor with time. The reversibility of the electrode 
is fairly good at all concentrations of oxygen, hydrogen, and air as long as the gases 
are absolutely pure. Inasmuch as 0-01 per cent of hydrogen sulphide changes the 
potential by 70 mV and 0-001 per cent by ca. 35 mV, it is estimated that even the 
slightest contamination of the investigated gas changes the potential appreciably. 
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Moreover it is very difficult to obtain a constant position of the pointer of the measur- 
ing instrument. Again, a concentration of 0-18 per cent of hydrogen in air changes 
the potential by 176 mV and a concentration of 0-0018 per cent changes it by ca. 
40 mV. Consequently it is clear that the potential of the electrode in air must be 
subjected to slight changes depending on the contaminations which happen to come 
in contact with the electrode. Actually a slow drift of the potential to more positive 
or more negative values is observed; the effect depends on the nature of the oxidizing 
or reducing contaminating agent. It also depends on the adsorbing ability of the film 
and on the ability of the contamination to block the access of oxygen from air. 

There are yet other factors influencing the potential of the electrode. These are 
the nature of the colloidal film, its mechanical firmness, and the slow but advancing 
evaporation of the potassium chloride solution between the ground cones A and B. 
(Fig. 1) 

Let us consider the nature of the film. It has been observed that the permittivity 
of the film has some influence on the potential change; the higher the permittivity, 
the greater the potential change. Detailed measurements on silica gel, titanium oxide 
gel and colloidal barium titanate have been reported;'"'’ colloidal films made with 
these substances gave potential changes increasing in the order given. 

When a dried drop of an active charcoal colloidal solution was deposited on the 
electrode the effect was quite unexpected. When there were no cracks in the layer 
of colloidal charcoal, the potential of the electrode became independent of hydrogen 
but reacted very strongly to hydrogen sulphide. When the charcoal film was cracked, 
some sensitivity to hydrogen was recorded. Owing to their very low mechanical 
strength charcoal films are not very practical, unless some reliable method of 
strengthening them without changing their properties is developed. 

The expected possibility of applying the adsorption microelement aroused so 
much interest in various industries and the demands made by industries were so 
different that it was thought necessary to test again the organic colloids applied in 
the first experiments. They are perhaps not as sensitive as the inorganic films, but 
they are more strongly hydrophilic and do not change much with time. Inorganic 
gel films change during 12-24 h and become useless; a new layer must then be 
prepared. Less sensitive devices are, however, often more practical. The use of soap 
has been found useful and will be described. After many experiments the following 
procedure has been found practicable by my co-workers J. and I. Kulawik. A solution 
containing 0-28 g of soap in 1000 ml of methyl alcohol was used. Two drops of this 
solution were put on the top of the overturned microelement (E, Fig. 2), each being 
dried separately in flowing air. Purified electrolytic hydrogen and oxygen were used. 
At first, the end E was placed in an atmosphere of hydrogen (arrow H, Fig. 3). The 
potential changes suddenly. Oxygen was applied after the reducing action of hydrogen 
reached a state of equilibrium. The alternating action of hydrogen and oxygen was 
repeated several times and then the electrode was placed in air (A, Fig. 3). The action 
of air is seen to be only slightly weaker than that of oxygen, in harmony with the 
already mentioned observation that a tenfold decrease of concentration cuts the 
potential change approximately by half. Nevertheless, a very slight contamination of 
the almost pure gas changes the potential appreciably: although care was taken to 
prepare pure gases, it is very difficult to purify them to within some hundredths of 
one per cent, and such quantities of impurity change the potential very effectively 
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because the potential is an exponential function of the contaminating agent. Fig. 3 
shows that soap films may have some practical value, especially bearing in mind that 
the film was not used until 17 h after preparation. 

Finally let us consider the difference between the behaviour of silica gel and soap 
film. Two electrodes are prepared, one provided with a soap film, the other with a 
silica film. Four drops of a soap solution (0-00028 g of soap in | ml of methyl alcohol) 








~ BOmin 120 180 
air H hydrogen \ air H hydrogen 
oxygen O oxygen 
potential of the silica gel electrode 


potential of the soap film electrode 


were dried one after another on the end of the element, while the other element was 
provided with a film of silica gel by drying one drop of a silica sol containing 0-0007 g 


of SiO, in 1 ml of water. The following series of gases was applied: oxygen, air, 


oxygen, air, Oxygen, air, oxygen, air, hydrogen, air, oxygen, air. Both electrodes were 
kept simultaneously in the same glass vessel and exposed at the same time to the action 
of gases; purified hydrogen and oxygen were used and filtered outdoor (park) air. 
Fig. 4 illustrates the behaviour of these electrodes. 

Obviously, when the gases were changed without evacuation of the vessel, a trace, 
at least some hundredths of | per cent, remained as contamination. These quantities 
were sufficient to shift the positions of the top and bottom points of the potential 
lines. Nevertheless, there are some differences between the electrodes. The sensitivity 
to the alternating action of hydrogen and oxygen is more pronounced in the case of 
the silica gel electrode. The establishment of the hydrogen potential is faster than 
that of the oxygen potential in both cases (faster diffusion of hydrogen through the 
films). The performance of the soap microelectrode is satisfactory both as to rate of 
action and as to sensitivity. The pointer of the electrometer shifts very rapidly when 
the composition of the gas changes. Sixteen minute photovoltaic cells are more than 
sufficient to give a full deflection of a standard recording pH meter (Danish Radio- 
meter). A shift of less than two mm of the shadow of the electrometer pointer is 
sufficient to give a full deflection of the Radiometer (input resistance 10" Q). A light 
mirror suspended on the recording pen of the meter can deflect a beam of light over 
an angle sufficient to start off a series of photoelectric alarm devices arranged to 
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respond successively to increasing or decreasing potentials, w hich in turn depend on 
the nature of the vapour and of the adsorbing film placed on the electrode. 
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ETUDE POTENTIOMETRIQUE DES 
COUCHES ADSORPTIVES SUR LA POUDRE DE CHARBON* 


W. TOMASSI 
Varsovie, Universite Technique (Politechnika Warszawska), 
Chaire de Chimie Physique, Warszawa 10, Poland 


Résumé—La méthode des ¢lectrodes 4 poudre donne d’intéressants résultats, si on l’applique a 
l'étude des couches adsorptives sur diverses préparations de charbon. 

Les expériences s’effectuent de fagon a ce que la couche adsorptive se forme par contact, moment- 
anné de ladsorbant avec une autre phase liquide ou gazeuse contenant la substance devant étre 
adsorbée. Ensuite, l'adsorbant est transporté avec la couche adsorptive de concentration super- 
ficielle connue analytiquement dans l’€prouvette de la demi-pile que nous appelons électrode a 
poudre et on mesure le potentiel de cette demi-pile au cours d’un certain laps de temps. On examine 
la dépendance du potentiel de l’électrode a poudre et de la concentration superficielle de la substance 
adsor bée et on l’étudieenfonctiondu temps. La premiére dépendance (lorsque les valeurs du potentiel 
prises en considération correspondent a un laps de temps assez court et toujours le méme) est 


representee matheématiquement, dans tous les Cas etudiés, par: 
a I " 


m—potentiel de Il’électrode a poudre, par rapport a l’électrode standard a hydrogéne; I’—concen- 
tration superficielle; a et b—constantes caractéristiques pour l’adsorbant et la substance adsorbée. 

On a examiné l’adsorption a partir de la phase liquide des substances suivantes: CH,;COOH, 
HCl, NH3;, Cl., CH; COOC,H; ainsi que de la phase gazeuse NH; et Cl,. Ona appliqué les diverses 
préparations du charbon activé et non activé. 

Des changements de potentiel de l’électrode a poudre en fonction du temps ainsi que de valeur 
a et b, on peut tirer des conclusions relatives au mécanisme de l’établissement du potentiel des 
l’électrode a poudre et grace a cela on peut avancer certaines suggestions concernant le mécanisme 
de quelques uns des processus intervenant durant l’électrolyse ainsi que celui de l’établissement du 
potentiel des électrodes gazeuses, lorsqu’on utilise le charbon en tant que matériel de l’électrode. 


Les valeurs numeriques des constantes a et 4 sont fonction de la structure du charbon, de la 


superficie de ses capillaires et de sa surface extérieure. Les derniéres recherches que nous avons 


effectuées en détail dans ce domaine se rapportent aux couches adsorptives du chlore, de l’acide 
chlorhydrique et de l’'ammoniac. 


Abstract—Recent work on powder electrodes formed from various carbon powders is described. 


The effect of adsorption of several species on the electrode potential is interpreted. 


Zusammenfassung—Die Adsorptionsschichten verschiedener Substanzen an Kohle sind mittels der 
friiher entwickelten Pulverelektrode untersucht worden. Die Spannung a der Pulverelektrode 
hangt von der Zeit und von der Oberflachenkonzentration I des adsorbierten Stoffes ab. Wird die 
Messung stets zur selben Zeit nach Einfiihrung der Elektrode in den Elektrolyten durchgefiihrt, so 
gilt folgende Beziehung: 

al” 


worin a und 4 Konstanten sind, deren Wert von der Art der adsorbierenden und adsorbierten Stoffe, 
sowie im Falle der Kohle, von deren Oberflachenzustand, abhangt. Die Werte von a und 4, sowie 
die Zeitabhangigkeit der Spannung, liefern Hinweise auf den Mechanismus der Einstellung der 
Spannung der Pulverelektrode. 


* Presenté a la 10e reunion du CITCE, Amsterdam, Septembre, 1958. 
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1. STRUCTURE DE L’ELECTRODE A POUDRE 
LA méthode des électrodes 4 poudre fut présentée l'année derniére dans une 
communication a la conférence du CITCE a Paris. Elle peut étre appliquée dans les 
études des couches adsorptives. Nous avons consacré des études assez détaillées 
de ce type a différentes préparations de charbon pur et activé. 


























+ 


Fic. 2. 


Substance dispersée . Substance dispersée 


| 
Electrode d’issue en platine 2. Electrode d’issue en platine 
3 


. Eprouvette . Eprouvette 
Orifice dans la paroi de l’éprouvette 5. Récipient extérieur conten- 
Récipient extérieur contenant la ant la solution d’électrolyte. 


solution d’électrolyte 


L’électrode 4 poudre est une demi-pile d’un des deux modes de constructions: 

Mode |. La phase solide dispersée est placée dans une petite éprouvette; elle 
entoure un fil de platine enfoncé dans le verre qui constitue l’électrode d’issue. Les 
dimensions de l’éprouvette sont les suivantes: hauteur 4 5 cm, diamétre intérieur 
de 345 mm. Dans la paroi de l’éprouvette se trouve un orifice par lequel la solution 
d’électrolyte passe du plus grand récipient, dans lequel l’éprouvette est placée, a son 
intérieur et humecte la poudre ainsi que l’électrode d’issue. La longueur du fil de 
platine varie entre 3 mm et 3 cm. Plus long est le fil, meilleure est la reproduction 
de la valeur potentiométrique de la demi-pile en question. La Fig. | représente la 
structure de l’électrode a poudre selon ce mode. 

Mode. 2. Celui-ci est représenté par la Fig. 2. Il correspond au méme principe 
de construction, mais une solution technique un peu autre facilite la manipulation 
pendant le montage de la demi-pile et élimine la plupart des erreurs accidentelles de 
mesure. Tout chiffre 4 méme signification qu’a la figure précédente. L’éprouvette 
ouverte en haut est entiérement plongée dans la solution contenue dans le récipient. 
La demi-pile de l’électrode 4 poudre se joint 4 une autre demi-pile, une électrode a 
calomel, saturée par exemple, ce qui forme une pile entiére. Les mesures de la force 
électromotrice de ces piles informent au sujet de l’état de la surface de la phase solide 


di spe rsee 
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2. METHODE DE COMPORTEMENT EN ETUDIANT 
LA COUCHE ADSORPTIVE 

Nous avons étudié différentes préparations de charbon pulverisé. Nous avons 
appliqué comme phase dispersée dans l’électrode 4 poudre aussi bien l’adsorbant 
non-couvert de la couche adsorptive que l’adsorbant contenant une certaine quantité 
de la substance adsorbee. 

Nous présentons au Tableau | les résultats obtenus pour différentes variétés du 
charbon sans couche adsorptive. On a utilisé la solution aqueuse de 0,5 N de 
chlorure de potassium et l’électrode d’issue en platine. 


TABLEAU | 


Charbon 


Potentiel 


de l’électrode a poudre 231 197 





Les valeurs du potentiel sont presentées par rapport a l’électrode a calomel saturée. 

La reproduction des résultats est généralement bonne et ils oscillent entre quelques 
et au plus de 10 4 20 mV, selon la préparation. 

Nous avons effectué ensuite l’adsorption de différentes substances en solution 
liquide ou phase gazeuse sur différentes préparations de charbon pulvérisé. Par 
exemple: en solution aqueuse étaient adsorbés l’acide acétique, l’acide chlorhydrique, 
l'‘ammoniac et le chlore. D°’une solution d’éthanol était adsorbé l’acétate d’éthyle, 
d’une phase gazeuse l’ammoniac et le chlore. 

Nous avons constaté que le potentiel de l’électrode 4 poudre est trés sensible a la 
presence de la substance adsorbée a la surface de la poudre qui se trouve dans 
electrode. Il existe, dans un domaine peu étendu de la concentration, une dépendance 
entre le potentiel de l’electrode 4 poudre z et la concentration superficielle de la 
substance adsorbée [’: 


al” (1) 
oll a et b sont des constantes caractéristiques pour le systeme étudie¢ et la température 
d’expérience. Il a été nécessaire d’établir un certain standard opératoire pour 
l’introduction du charbon dans l’électrode a poudre, ensuite un standard de temps, 


pendant lequel est accomplice la mesure. Nous avons admis que la période de temps 


primaire aprés laquelle était la plupart ne se manifestait pas le changement de la 
valeur du potentiel de l’électrode 4 poudre d’une heure. Les concentrations 
superficielles examinées oscillaient entre un centi¢me et quelques millimoles sur 
un gramme d’adsorbant. 

Ainsi le principe experimental consiste 4 former, dans la premiére partie de notre 
travail, la couche adsorptive 4 concentration superficielle connue dans un récipient 
séparé. Ensuite dans la seconde partie du travail, nous plagons l’adsorbant avec sa 
couche adsorptive comme phase dispersée dans l’électrode a4 poudre, en l’entourant 
d’une solution convenablement choisie. Dans le stade initial de lexpérience avec 
I’électrode 4 poudre nous avons donc sirement la couche adsorptive. En observant 
l’influence du temps et celle de la concentration superficielle initiale sur l’electrode a 


LILA 
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poudre, on peut en déduire le mécanisme des processus s’accomplissant entre 
l'adsorbant, la couche adsorptive et Ja solution. Il nous semble que ces études 
peuvent contribuer a verifier la réalité des mécanismes supposés de ces processus 
d’électrode qui s’opérent dans les électrodes gazeuses et pendant le dégagement 
électrolytique des gaz pour lesquels, comme étape intermédiaire du processus nous 
admettons l’apparition de la couche adsorptive. Dans notre cas la couche adsorptive 
apparait certainement, car elle a été produite dans un processus d’adsorption qui 
s'accomplissait d’une fagon indépendante. Ainsi le charbon a couche adsorptive de 
chlore dans la solution de chlorure de potassium p. ex. devrait se comporter comme 
l’électrode a chlore. 
3. SENS PHYSIQUE DES CONSTANTES a, 6 DE L’ISOTHERME 
POTENTIOMETRIQUE D’ADSORPTION 

Il nous semble que les valeurs des constantes sont étroitement li¢es avec le 
mécanisme du processus qui s’accomplit a la surface de la phase dispersée et la 
solution dans l’électrode a poudre et avec les proprietés caractéristiques de la phase 
dispersee et sa structure. 

Nous allons citer comme exemple les recherches effectuées avec plusieurs preé- 
parations de charbon sur lequel a été adsorbé lacide chlorhydrique d’une solution 
aqueuse. La présence de la couche adsorptive de l’acide chlorhydrique augmentait 
le potentiel du charbon dans |’électrode 4 poudre. Les 5 préparations examinées 
se sont conformées a l’équation (1). Les résultats expérimentaux sont présentés au 
Tableau 2. 


TABLEAU 2. 





qBET q 


Surface Surface 


Preparation determinée pai determinée pal 
; Constante Constante 
du charbon la méthode la méthode 
peer . a b 
BET d’écoulement 


(m?/g) (m?/g) 


50 1,4 
470 0,5 
430 1,0 
590 4,5 
500 1,4 





On a effectué les mesures a la température de 25°C. La méthode d’écoulement 
Kamack!, donne uniquement la surface extérieure des grains sans surface des 
capillaires. L’ordre successif des charbons de haut en bas au Tableau 2 correspond 
4 la capacité croissante d’adsorption par rapport a l’acide chlorhydrique. Nous avons 
admis que l’influence de la couche adsorptive sur le potential de l’electrode 4 poudre 
résulte de ce que l’acide chlorhydrique, désorbé et dissocié dans la solution aqueuse, 
change par ses ions hydrogéne le potentiel de l’électrode de charbon, qui dans l’air 
ambiant joue le réle d’électrode a oxygéne. Plus vite passera l’acide chlorhydrique 
a la solution, plus important sera l’effet de la couche adsorptive (plus grands a et 5), 
donc plus grande sera la surface extérieure des grains et plus petit le développement 
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de la surface des capillaires. Nous avons donc calculé les valeurs (ab)~!, ainsi que a’, 


et nous les avons comparées avec les valeurs de la surface extérieure g et le rapport 
Yyur/q- Nous présentons cette comparaison au Tableau 3. 

Les données du Tableau 3 démontrent |’interdépendance entre (ab) et le dévelop- 
pement de la surface capillaire, ainsi que celle entre a’ et surtout b avec la surface 
extérieure dans le cas de la couche adsorptive de l’acide chlorhydrique; elles rendent 
vraisemblable notre supposition au sujet du mécanisme de l’influence de la couche 


TABLEAU 3. 








Préparation de 
charbon 


Préparation de 


(ab) {ser/4 charbon 





adsorptive de l’acide chlorhydrique sur le potentiel de l’électrode a poudre de 
charbon. 

Les dimensions des grains de toutes les préparations de charbon ont été les mémes; 
le diamétre oscillaient entre 0,06 mm et 0,25 mm. 

La valeur de b peut étre positive ou bien négative. Nous avons trouvé 6 positif 
pour les couches adsorptives de l’acide chlorhydrique, du chlore et de l’acide acétique 
adsorbés de solutions aqueuses de méme que pour l’ammoniac adsorbé en phase 
gazeuse dans une atmosphére sans oxygéne. L’ammoniac adsorbé d’une solution 


TABLEAU 4. 





Charge Prépondeérance 
Substance du charbon des ions H* ou Signe 
adsorbeée par rapport OH- a cote de de b 
a la solution lélectrode 


CH,COOH 

& F 

HCl 

NH, (de la phase gazeuse) 
NH, (de la phase liquide) 





aqueuse équilibre avec lair ambiant a manifesté un 6 négatif. Comme solution 
d’électrolyte dans l’électrode a poudre on a utilisé toujours la solution aqueuse 0,5 
N KCl. 

Nous basant sur la conception de Froumkine et son école, (qui dit que le charbon 
joue, par rapport aux solutions aqueuses, le rdle d’électrode 4 oxygéne et se charge 
positivement en atmosphere d’oxygéne ou dans |’air ambiant, et négativement dans 
l’'atmosphére sans oxygéne), nous pouvons établir le Tableau 4. 
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Nous avons établi de la méme manieére les isothermes d’adsorption du chlore sur 


quelques-unes de ces préparations de charbon. L’équation (1) en ce cas est vérifée 


avec une grande precision. Les valeurs du potentiel avec une couche adsorptive 
connue obtenue dans 0,5 N KCl aq. correspondaient a une pression du chlore 
gazeux extrémement basse, bien plus basse que la pression du chlore gazeux resté en 
équilibre (p. ex. de 4 rangs de grandeur). Ainsi pour le charbon C, p. ex., le cours 
du potentiel de l’electrode a poudre dans le temps correspondait: a une fonction 
décroissante pour une importante concentration superficielle du chlore, 4 une fonction 
constante dans |’étendue moyenne de la concentration et il dénotait un maximum 
insignifiant pour une concentration peu importante. Nous hasardons l’hypothése 
que peut-étre quand on utilise le charbon dans l’electrode a poudre il n’existe point 
dans le processus d’electrode 
2CI Cl, + 2e 

d’étape consistant a produire la couche adsorptive de chlore. Le processus d’électrode 
s‘opererait de fagon pareille a certains processus de contact: 2 ions Cl- comme deux 
radicaux formeraient a la surface de la phase solide une molécule Cl,, en échangeant 
l’énergie et les charges électriques avec la paroi. La couche adsorptive, que nous avons 
produite, jouerait uniquement le rdle du réservoir de chlore qui passe a la solution, et 
seulement le chlore dissous prendrait part au processus d’électrode. 

Nous avons determine l‘isotherme d’adsorption du chlore sur 3 préparations de 
charbon dépourvues de composants solubles dans l’eau par de longs ringages avec 
de l’eau distillée. C’étaient les préparations suivantes: charbon C,, a grain de 
diametre <0,06, charbon C,;, a grain de diamétre <0,06, charbon Cy, a grain 
approchant de 0,06 a 0,25 mm de diametre; les isothermes d’adsorption pour les deux 
fractions de tamis du charbon C,, étaient exactement les mémes. Donc les constantes 
a et b sont ici les mémes. Les deux fractions sans couches adsorptives donnaient aussi 
le méme potentiel. Aux mémes concentrations superficielles du chlore sur les charbons 
C,, et C,, correspondaient des potentiels des électrodes 4 poudre différentes assez 
characterisent (dans 0,5 N KCI aq.). Nous établissons au Tableau 5 les données qui 
résument les résultats obtenus. 

TABLEAU 5, 
te, aos Diametre 


ae chardon 


(mm) 


0 0.06 $3 5 0,305 
0 0,06 rh 3° 0,120 
0,06 a) 0,25 35 0,120 


L’adsorption de Cl, donne le méme effet potentiométrique sur deux différentes 
fractions de charbon C,, malgré la différence dans leur surface extérieure. La méme 
concentration superficielle donne le méme effet potentiométrique malgré que les 
conditions de désorption pourraient ici étre différentes. Il y a pourtant le méme 
potentiel avec deux fractions sans couche adsorptive de chlore dans l’électrode 4 
poudre. Pour ce charbon lagrandeurde la surface extérieure n’améne pas de différences 
dans l’adsorption des ions et des dipoles du dissolvantde la phase aqueuse. Donc l’effet 
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de désorption du chlore peut se manifester de la méme fagon et causer les mémes 
concentrations de chlore dans la solution de l’électrode a poudre, quant les concen- 


trations superficielles sont les mémes. 

Le charbon C,, a une surface extérieure considérablement plus grande. L’effet 
potentiomeétrique d’adsorption est aussi considérablement augmenté en comparaison 
avec le charbon C,, (plus grandes constantes a et b pour C;, que pour Cy). Cela 
etayerait notre idée que le potentiel de l’électrode 4 poudre est ici déterminé par la 
concentration du chlore désorbé qui se trouve dans la solution, et non par la 
concentration du chlore dans la couche adsorptive sur le charbon. 


BIBLIOGRAPHII 
1. H. J. KAMACK, Analyt. Chem. 26, 1623 (1954). 


TEXTE DE L°’INTERVENTION 


J.P. BRENET: Quelle est l’origine du potentiel avant l’'application de tout phenoméne d’absorption ? 
A-t-on fait ces mesures sur charbon dégazé? 

W. Tomassi: Nous avons examine les charbons actifs dans leurs états naturels et aussi dégazés 
et apres ringages. L’elimination des constituants des échantillons des charbons provoque de grands 
changements dans les valeurs de potentiel des électrodes 4 poudres correspondantes 

La valeur du potentiel du charbon sans couche adsorptive est liée 4 notre avis a l’existence d’une 
électrode a oxygene. 

E. LANGE: Die Kohle ein reiner Elektronenleiter ist, diirfte es sich bei den potentialbestimmenden 
Elektrodenreaktionen um Redoxreaktionen handeln. Teilweise scheint dabei der adsorbierte 
molekulare Sauerstoff massgebend beteiligt zu sein. Unter diesen Umstanden sind definierte 
Spannungswerte zu erwarten, wenn das Stoffsystem z. B. mit 1 atm. O, im Gleichgewicht steht und 
wenn auch die Konzentration der anderen Reaktionsteilnehmer im Gleichgewichtszustand bekannt 
ist. 

W. Tomasst: Comme processus principal a la surface de l’électrode nous supposons toujours le 
processus d’électrode a oxygene. Ce processus peut étre unique ou en compétition avec d’autres. 

Dans le cas de nos recherches avec la couche adsorptive de chlore la présence dans le solution de 
molecules Cl, ainsi que des ions Cl~ nous donne le droit de traiter la systeéme comme une électrode 
a chlore. 

H. FiscHer: Die sehr grossen Unterschiede in den Potentialdifferenzen der Kohle-Elektroden 
verschiedener Provenienz deuten auf erhebliche Unterschiede im Aufbau der Grenzflache. Eigene 
orientierende Untersuchungen an Mikrophon-Kohle haben gezeigt, dass unter bestimmten Herstel- 
lungsbedingungen offenbar eine \ ergiftung der Elektrode durch CO zustande gekommen ist, das die 
O,-Belegung verdrangt. Eine solche CO-Belegung diirfte angesichts der starken Chemisorption den 
elektrochemischen Charakter der Elektrode in bedeutendem Masse verandern k6nnen. 

J. P. BreNneT: Sur les charbons il faut tenir compte de l’état dans lequel se trouve loxygene et 
il est trés difficile de se débarasser totalement de l’oxygéne et fait on est toujours initialement en 
présence d’une électrode 4 oxygene comme I’a dit Monsieur Lange. 

R. Deray: L’équilibre d’adsorption dans l'appareil de mesure n’est il pas différent de celui qui 


? Les mesures de tension sont-elles 


a été réalisé dans l'appareil ot l’on a produit la couche adsorbée ? 
stables dans le temps? 

G. VALENSI: S’étonne que la forme empirique 7 = al” donnée aux résultats expérimentalement 
obtenus, soit satisfaisante dans tous les cas. D’une maniére générale, il vaudrait mieux systématique- 
ment s’efforcer de donner a ses relations, méme empiriques, des formes dimensionelles correctes, ce 
qui n’est pas ici le cas. Mais en outre, la choix arbitrairement fait de l’électrode de référence, 
impliquerait une certaine constante additive B a ajouter au monéme, dont la valeur dépendrait de 
l’électrode de référence choisie, et qui ne pourrait étre nulle que tout a fait accidentellement. 

W. Tomassi: Nous ne manquons de noter que l’oxygéne est, en général, présent dans les systémes 
examinés et nous traitons donc communément la poudre de charbon comme une électrode a oxygéne, 
sauf dans les conditions particuliéres ot le systéme ne contient pas d’oxygéne (par exemple dans le 
cas d’adsorption d’ammoniac gazeux). 
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Dans le récipient ou nous faisons les mesures potentiométriques, l’équilibre entre couche adsorp- 
tive et la solution n’existe pas. C’est 1a le principe méme de notre méthode. En observant l’influence 
du temps et de la concentration superficielle initiale de la substance adsorbée sur la poudre, sur le 


potentiel d’électrode nous pouvons en déduire le mécanisme des processus s’accomplissant dans les 


électrodes 
La valeur du potentiel d’électrode a poudre de charbon, avec couche adsorptive ainsi que sans 
cette couche, change en fonction du temps pour la plupart des préparations. 


Les valeurs presentées dans les tableaux étaient obtenues aprés 1 hr d’immersion de la poudre 


dans la solution 
Notre équation est au général rapportée a l’électrode a hydrogéne prise comme référence. 


Les valeurs des constantes a et b presentées dans les Tableaux sont donc li¢es a la méme origine 


de l’échelle des tensions. 
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ABSORPTION DE L’HYDROGENE PAR DES 
MONOCRISTAUX DE PALLADIUM* 


T. J. TIEDEMAT et W. G. BURGERS 
Techische Hogeschool, Laboratorium voor physische Chemie, The University, 
136, Julianalaan, Delft, Holland 


Résumé—La plupart des recherches trés nombreuses sur l’absorption de l’hydrogéne par le palladium, 
soit par voie électrolytique soit en partant de la phase gazeuse, ont été exécutées avec du palladium 
polycristallin. Dans une recherche récente Sugeno et Kawabe ont utilisé comme cathode des “‘mono- 
cristaux”’ mesurants quelques millimetres, ce qui permit aux auteurs d’étudier la déformation du 
réseau cristallin. 

Des recherches non encore terminées, commencées en collaboration avec Kooy,} utilisant des 
monocristaux avec un diametre de 0,5 jusqu’a 5 mm et une longueur de plusieurs centimétres, 
montrent que le réseau du monocristal apres transformation dans la phase / (PdHo,¢) est changé en 
celui d’un cristal ““quasi-mosaique”’ avec une dispersion des orientations de quelques degrés. Cette 
structure se conserve apres dégagement de ’hydrogene. 

Des microphotographies dune face taillée d’un monocristal paralléle 4 {100} montrent, dans 
l'état P, des lignes de fracture (“rifts”) ou lignes de glissement paralleles aux intersections des plans 


111} avec la face taillée en accord avec les conclusions de Sugeno et Kawabe 


Abstract—The majority of the very numerous researches on the adsorption of hydrogen by palladium, 


xa 


whether by electrolytic charging or from the gas phase, have been carried out with polycrystalline 


palladium. Recently Sugeno and Kawabe have used single crystals measuring several mm as cathodes, 


so as to study the deformation of the crystal lattice. 

Incomplete researches, begun with Kooy,{ using single crystals of diameter 0-5-5 mm and 
several cm long, show that the single crystal lattice after transformation into the / phase (PdHo.¢) 
is changed into a quasi-mosaic crystal with a range of several degrees in orientation. This structure 
remains after the hydrogen is evolved. 

Photomicrographs of a face of a single crystal cut parallel to {100} show, in the f state, fracture 
lines (rifts) or glide lines parallel to the intersections of the {111} planes with the cut face, in agreement 


with the results of Sugeno and Kawabe. 


Zusammenfassung—Die Adsorption von Wasserstoff an Palladium auf elektrolytischem Wege oder 
ausgehend von der Dampfphase ist viel untersucht worden. Die meisten dieser Arbeiten wurden 
mit polykristallinem Palladium ausgefiihrt. In einer neueren Untersuchung haben Sugeno und 
Kawabe Einkristalle von einigen Millimetern als Kathode beniitzt. Dies gestattete ihnen die Defor- 
mation des Kristallgitters zu verfolgen. 

Noch nicht abgeschlossene Versuche, die in Zusammenarbeit mit Kooy} unternommen wurden 
und bei denen Einkristalle von einem Durchmesser von 0,5 bis 5 mm und einer Lange von mehreren 
cm verwendet worden sind, zeigen, dass das Gitter des Einkristalls sich nach dem Uebergang in die 
Phase # (PdHo,s) in eine “quasi-Mosaikstruktur’’ mit einer Dispersion der Orientierungen um 
einige Grad umwandelt. Diese Struktur bleibt nach Entfernung des Wasserstoffs erhalten. 

Mikrophotographien einer im Einkristall ausgeschnittenen {100} Flache zeigen Bruch- und Gleit- 
linien, welche den Schnittlinien der Flachen {111} mit der ausgeschnittenen Flache parallel sind. Dies 
ist in gutem Einklang mit den Ergebnissen von Sugeno und Kawabe. 


* Presented at the 10th meeting of CITCE, Amsterdam, September 1958, and published in full in 
Proc. Acad. Sci. Amst. B 62, 34 (1959). 
Collaborateur de la Fondation pour la Recherche Fondamentale de la Matiére (F.O.M.). 
A présent au laboratoire scientifique des usines Philips 4 Eindhoven 
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RAPPORT DE LA COMMISSION 4 DU CITCE 
(PILES ET ACCUMULATEURS)* 


J. P. BRENET 


Faculté des Sciences, Institute de Chimie de Université, 2 rue Goethe, Strasbourg, France 


La Commission comprend actuellement comme membres: MM. K. Appelt (Poznan); E. Blom- 
green (Philadelphie); H. Bode (Franckfort-au-Main), J. P. Brenet (Strasbourg, Rapporteur); 
Ph. Brouillet (Paris); J. Euler (Franckfort-au-Main); W. Herrmann (Stuttgart), F. Jolas (Paris); B. 
Kabanov (Moscou); M. Karsulin (Zagreb); M. Pourbaix (Bruxelles); K. Sasaki (Japon); E. Thirsk 
(Newcastle); A. U. Tragardh (Stockholm); A. Walkley (Melbourne); H. Winckler (Zwickau, 
Allemagne de l'Est); W. F. K. Wynne Jones (Newcastle). 

Nous notons la présence de trois nouveaux membres: Dr. Appelt, Dr. Herrmann, Pr. Sasaki, qui 
dés cette année, ont apporte une collaboration effective lors des réunions. 

Une premiére réunion de la commission a eu lieu en séance publique a laquelle assistaient le 
Dr. Drotschmann sur invitation du rapporteur, et le Dr. Huber de la Société Pertrix qui présentait 


ne communication 


Sept mémoires ont été discutés: cing relatifs aux piles Leclanché, et deux relatifs aux accumula- 
eurs acides 

Les deux mémoires relatifs aux accumulateurs acides ont eu pour auteurs le Pr. Bode et le Dr. Voss 
d'une part, et le Dr. Appelt d’autre part. 

Ces communications ont abordé le probleme de certains mécanismes dans ce type d’accumulateurs, 


et nous pensons que les résultats apportés permettront de développer nos connaissances sur ce type 
de cellules 


Les cing communications concernant les cellules Leclanché ont porte essentiellement sur les points 


suivants 


Comportement de l’anode (Dr. Brouillet, Dr. Jolas) 
tude d’électrolyte (Pr. Sasaki) 
omportement de la cathode (Dr. Huber, Dr. Appelt, Pr. Brenet). 

L’étude concernant l’anode a apporté un certain nombre de résultats importants concernant les 
phénoménes de corrosion spontanée du métal anodique et des données thermodynamiques sur 
lemploi des meéetaux anodiques 

En ce qui concerne |’étude de l’électrolyte auteur s’est attaché 4 envisager les caractéristiques de 
l’électrolyte ternaire NH,Cl, ZnCl,, H,O du point de vue physico-chimique et de son influence sur les 
capacités d’une cellule 

Du point de vue cathodique, les communications du Dr. Huber et du Dr. Appelt nous ont fourni 
des résultats expérimentaux importants sur les capacités des cellules en relation avec certaines de leurs 
caractéristiques (Dr. Huber) et sur une méthode de détermination du facteur d’activité du dépolarisant 
(Dr. Appelt) 

Le probleme des mécanismes de la dépolarisation a fait objet de la derniére communication 
(Pr. Brenet) 

La séance publique a été suivie d’une réunion privée de la commission au cours de laquelle des 
échanges de vues plus détaillés ont eu lieu entre les membres sur les communications présentées. 

De plus, un certain nombre de décisions essentielles sur l’organisation du travail ont été prises en 
commun entre les membres présents. 

Ces décisions sont les suivantes: 

(a) Le rapporteur va adresser dans les toutes prochaines semaines une lettre a chaque membre 
pour les prier de Pinformer du domaine plus particulier de leurs recherches. Ceci a pour but que 
plusieurs membres de la Commission ne poursuivent pas des expériences exactement sur le méme 


sujet. Il pourra alors se produire des échanges privés de résultats entre les membres qui pourront 


* Présenté a la 10e reunion de CITCE Amsterdam, Septembre 1958 
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avoir une influence sur les études de chacun d’eux. Naturellement, chaque membre garde sa liberté de 
publication sur ses propres résultats. 

(b) L’année prochaine, nous conserverons le principe d’une réunion privée de discussions entre 
es membres sur les problémes posés par les communications présentées. 

(c) Les membres de la commission devront fournir un texte de leur communication un mois au 
moins avant la reunion a chacun des autres membres de la commission et plus particuli¢rement au 
rapporteur 

(d) Cette maniére de faire gagnera du temps, car elle évitera une présentation de chacune des 
communications qui seront connues a l’avance et permettra a chaque membre de préparer la dis- 
cussion sur les communications qui l’intéressent. 

(e) Le rapporteur fera un exposé d’ensemble sur les communications dont il possédera les textes 
pour introduire la discussion en commission dés l’ouverture de la séance, et ensuite apres discussion 
en commission, il pourra étre fait une publication d’ensemble en commun avec tous les membres qui 
le désireraient 

(f) Enfin les membres ont décidé d’un commun accord que le présent rapport sera diffusé dans les 
principaux laboratoires privés ou officiels poursuivant des recherches dans le domaine des piles et 
accumulateurs méme si ces laboratoires sont sans relation avec le C.I.T.C.E 

(g) Il a été regretté absence de spécialistes d°accumulateurs alcalins en raison de l’importance de 
ces cellules. II serait désirable de faire un effort dans ce sens pour notre commission 

En conclusion, cette année l’activité de la commission a été nettement accrue et nous pensons que 
la méthode de travail a été d’un meilleur rendement scientifique. Cette réunion a en particulier dé- 
montré que les échanges de vues sur les mécanismes aux électrodes, dans les cellules primaires et 
secondaires, pouvaient se faire sur un plan strictement scientifique sans qu'il y ait nécessité d’abordetr 


en aucune fagon les aspects techniques des problémes. Les promesses de collaborations accrues et 


d’échanges de vues entre les membres dans le courant de l'année, nous confirment donc bien que la 


méthode de travail adoptée a 'unanimite par les membres de la commission est celle qui permettra 
de continuer le développement de son activité. Nous pensons donc que la reunion d’Amsterdam 


a marque un net essor en avant 
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NOTICE 
1ith CITCE MEETING 


The 11th meeting of the International Committee of Electrochemical Thermodynamics and 
Kinetics will take place in Vienna (Austria) September 29—-October 2, 1959. Meetings of the following 
Commissions are scheduled: 1. Tension-pH Diagrams; 2. Electrochemical definitions and nomen- 
clature; 3. Experimental methods in electrochemistry; 4. Batteries; 5. Corrosion; 6. Kinetics. 


The general theme of the meeting will be electrocrystallization. 


Programm 


era 1€ 
ruesday, September 29 and Wednesday, September 30: Sesssions of Commissions 1-6. A preliminary 
session of Commission 2 is planned for Septembet 28 (whole day). 

Plenary session (in common with “Verein Osterreichischer Chemiker’’.*) 
Presentation of review papers on electrocrystallization? 
Friday, October 2, morning: Discussion of the general theme (electrocrystallization). 
Friday, October 2, afternoon: Final session (Reports of Commission’s Chairmen; programme of 
work; administration) 
Besides the scientific part a programme of visits and excursions (including Saturday, October 3) as 
well as a Ladies Programme, has been established by Miss N. Konopik, who presides over the 


Austrian Organisation Committee of the meeting 


Correspondence regarding attendance at the meeting may be addressed to N. Ibl, Secretary General 


of CITCE, Laboratory for Physical Chemistry, Swiss Federal Institute of Technology, Universitat- 


strasse 6, Zurich, Switzerland 


* The “Verein Osterreichischer Chemiker” will have its annual meeting in October in Vienna. Its 
main theme on October Ist will be electrochemistry 
Further papers on electrocrystallization might be included in the programme of September 30 and 


* 
Octobe! 
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ERRATA 


K.S. G. Doss, K. SUNDARARAJAN, U. H. NARAYANAN and S. VISVANATHAN, Redoxokinetic titration: 
a new analytical technique. Electrochim. Acta 1, 22 (1959). 


The heading on p. 23, 3. “Measurement of redoxokinetic potential” and the two lines of text 
below it, should appear immediately after “*(b) Solution in burette. Nearly 0,1 N sodium thiosulphate.”” 


L. CLERBOIS, F. CLERBOIS et J. MASSART, Corrosion intercristalline des aciers inoxydables austenitiques. 
Electrochim. Acta 1, 70 (1959) 


The text in Fig. 2 on p. 72 should read: 


Acier type AiSi 347 
< 0,08 
Cr: 18 
Ni: 10 
ce: 0,8 


A. Bewick, A. BewicK, M. FLEISCHMANN and M. LILER, Some factors in potentiostat design. 
Electrochim. Acta 1, 83 (1959) 


Fics. 7b and 7c 


The expression for V; should be: 





RR, | Vsinor | (eV. 
| ete 


FiG. 7 


The boundary condition at x 0 should be: 


= ee } @m COs wr 


Fic. 20. 


Capacitor value 40 pF not 40 uF in the anode circuits of v, and v;. 

Capacitor values 50 pF and 750 pF not 50 uF and 750 wF in the feedback circuits of. 
Vis and V4. 

Capacitor value 10 pF not 10 uF across the 100 k{2 resistors between v,; and Vo». 
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AN INSTRUMENT FOR THE X-RAY DIFFRACTION 
STUDY OF ELECTRODES* 


G. W. D. BRIGGS 
Physical Chemistry Laboratory, King’s College, University of Durham, 


Newcastle upon Tyne 1, England 


Abstract—An easily constructed reciprocating device for the X-ray examination of working electrodes 


is described, and an example is given of its application to the study of electrodeposited layers 


Résumé—Un dispositif facile 4 assembler permet d’obtenir in situ les intensités relatives des dia- 
entgenographique, au cours de leélectro-deposition d’un revétement sul 
, ce qui offre lavantage de déceler des produits éventuellement instables. 


generation de Ni(OH), par polarisation anodique de nickel tres 


Zusammenfassung—Es wird ein leicht herzustellendes Gerat, das eine Priifung de irbeitenden 


Elektrode in situ gestattet, beschrieben und seine Anwend Ing auf elektrochem h feaktionen 


X-RAY powder techniques are now very widely used in the examination of solid phases 
formed during electrochemical reactions. The method is extremely valuable for the 
identification of phases and for texture studies, but its use usually means that samples 
are isolated from electrodes at a suitable stage, dried and mounted by normal powder 
procedures. The instrument described below enables actual working electrodes to be 
examined in situ, and so offers a useful alternative approach for systems in which 
unstable products are formed. It is also of value in the more general study of electro- 
chemical phase-transformations, since a series of patterns may be obtained without 
disturbing the electrode. 

rhe instrument, shown in Fig. 1, is mounted on a Unicam single crystal gonio- 
meter equipped with the 6 cm diameter cylindrical film holder. The working electrode 
occupies the position of a powder specimen at the centre of the camera, the X-ray beam 
being just above the surface of the solution in the cell. When the electrode oscillates 
vertically the deposit is repeatedly raised above the solution and lowered again so that 


it traverses the X-ray beam, reflections being recorded on film in the usual way. Since 


current passes throughout the immersion period of the cycle and also flows to some 


extent through the film of electrolyte, coating the deposit as it emerges, unstable 
material may be maintained in an oxidized or reduced state while the diffraction 
pattern is recorded. 

rhe wire electrode, about 3 cm long, is gripped in a 3/16 in. brass rod D, which is 
suspended by a thread and pulley and rides freely in the bearings BI] and B2. It is 
caused to rise by the motor-driven crank C, returning from the top of its travel under 
its own weight. A vertical traverse of about | cm is suitable and a frequency of oscil- 
lation of about 2 c/s ensures that there is no tendency for the electrode to dry out. 

Sideways play of the specimen during oscillation is eliminated by the hair-spring 
H, which holds the sliding-rod D against one side of its bearings. Rotation of the rod 


* Manuscript received 4 February 1959 
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about a vertical axis is prevented by the wire fork F, which also serves to prevent the 
electrode resting on the bottom of the cell when the thread T is disconnected at Z. 


lo insulate the dipping-rod from the camera chassis, the hair-spring H and the 
wire fork F are fitted with glass sleeves cut from drawn-out tubing. The bearings are 
not in electrical contact with the column A, but are secured to the Perspex bushes P 
by a bolt passed through the slot S, which provides adjustment for centering. The 


I 


x-ray beam 


Fic. 1. 


bushes are fixed to the rigid vertical column A but the hole Y in the bearing-plate is 
larger in diameter than the column, to allow for insulation and positioning. 

Approximate centering is ensured initially by the geometry of the apparatus, final 
adjustments being made by moving the bearing B2 while the electrode is viewed through 
the goniometer microscope. The precision obtained is comparable with that normally 
used in setting up powder specimens. 

The arrangement of the electrolytic cell will be clear from Fig. 1. Electrical con- 
nexion to the dipping-electrode is made by a clip on the end of a loop of narrow 
gauge copper wire, which does not interfere with the rise and fall of the slide. A small 
reference electrode may be included so that potentiometric measurements may be 
made in conjunction with the diffraction examination. 

Electrodes may be formed from wire or from an evaporated metal film supported 
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ona glass fibre. The latter gives the best results since the beam penetrates the electrode 
completely. Nevertheless wires of up to 0-5 mm diameter may be used, although it is 
then advisable to decentre the specimen by about 0-25 mm, so that the beam grazes 
one edge. The errors introduced are negligible except at low forward angles, where 
reflections are in any event not clearly recorded because of shadowing by the wire. 





1:23 -A---nickel 


{higher nickel 
thydroxide 





140-4 





Distance along film 


Fic. 2. 


Fig. 2 shows an intensity profile of the pattern obtained from a higher nickel 
hydroxide photographed during anodic polarization at 2 mA/cm*. The layer had 
been formed by electrolytic deposition of Ni(OH), on a Ni wire support, and it was 
then anodized in N KOH. Spacings may be measured over a range of 20° to 90° 26 
and relative intensities may be estimated over more limited angular ranges. The 
higher oxide peaks near 2-4 A and 1-4 A are clearly recorded in relation to the three 
strongest reflections of nickel from the wire support. For a thickness of deposit 
corresponding to about 5 mg/cm? of nickel, the exposure required with filtered Co 
radiation at 40 kV and 9 mA was 2} h. 


Acknowledgement—The author particularly wishes to thank Professor W. F. K. Wynne-Jones for his 
encouraging interest in the development of this instrument. 
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KINETICS OF AQUEOUS OXIDATION OF TANTALUM 
FROM CHRONOPOTENTIOMETRIC MEASUREMENTS* 


G. B. ADAms, JR.7 and E. Y. K. MAK? 


Department of Chemistry, University of Oregon, Eugene, Oregon, U.S.A. 


Abstrac lheoretical mechanisms and growth laws for the initial oxidation of metals are briefly 
viewed. The oxidation of tantalum was studied chronopotentiometrically at temperatures between 
1 oxygen-free electrolyte. 
ate-determining steps for the two different growth laws observed are deduced by 
dependence of the experimentally determined local oxidation current to 
inctions derived from assumed growth laws. 
ally according to a direct logarithmic law, the slow step being tunnelling of 
At 40°C a transition from a direct logarithmic to a parabolic growth 
‘tation is that the diffusion of electrons which have been injected ther- 
ecomes rate-determining at film thicknesses for which current due to 


-vligible 


Réesume—Rappel des | et des n lismes théoriques de croissance initiale des films d’oxydation 
est étudiée chrono-potentiometriquement entre 0-40°C, 

Deux processus se manifestent et leurs etapes regulatrices 

aison de influence du temps sur le courant d’oxydation locale 

jui résulteraient théoriquement des lois de croissance 

alement selon une loi logarithmique directe, letape lente se 

travers du film par effet tunnel A 40 C, l'on observe la 

te a une loi parabolique. L’étape lente serait alors la diffusion 

thermioniquement par le métal, quand l’épaisseur recouvrante est 


» nt 
UevVie 


1ePol »ahle 
negiige ible 


es Mechanismus und die Wachstumsgesetz¢ der anfanglichen 
kurz allgemein besprochen. Die Oxydation von Tantal wurde 
sauerstoffreien Elektrolyten chronopotentiometrisch untersucht 
igkeit des gemessenen Ortlichen Oxydationsstroms mit der aus den 

ibgeleiteten theoretischen Strom-Zeit Funktion gestattet den 


bestimmenden Vorgang fiir die zwei beobachteten Wachstums- 


gemiss einem logarithmischen Gesetz oxydiert, wobei der langsame 

er Elektronen durch den Oxydfilm infolge des Tunneleffekts ist. Bei 40°C 
ogarithmischen zu einem parabolischen Wachstumsgesetz beobachtet. 

| n, dass die Diffusion der in den Oxydfilm eindringenden Elektronen 
tsbestimmend wird, wenn der Film so dick geworden ist, dass der durch den 


rvorgerufene Strom vernachlassigbar ist 


formation of very thin oxide films on metals has been discussed 


in detail by Mott'*. The rate-determining step in the process is taken to be the 


slow passage of either electrons or ions through the oxide films. Different rate-laws 


result, depending upon whether ionic or electronic transport is assumed to be rate- 
determining 


eived 2 February 1959 


Lockheed Aircraft Corporation, Missiles and Space Division, Sunnyvale, 


School of Medicine, University of California at Los Angeles, Los Angeles, 
California 
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For the case where it is more difficult to bring electrons than ions into the film* 
one would expect, after the first few atomic layers of oxide had been formed, a direct 
logarithmic law of growth, the slow step being the passage of electrons through the 
film by tunnelling, . 

: dx n= 
— xe , Xo ——e (1) 
dt (Sind)!/ 
where x is the oxide film thickness at time ¢, « is a constant and 4 is the metal/metal- 
oxide electronic work-function. | pon integration, equation (1) gives the direct loga- 


rithmic equation 


x1 
X ¥, In - 
Xi 


Cy ). (2) 
) 
With this mechanism, the limiting film thickness should be temperature independent. 

At film thicknesses of the order of 40 A, the supply of electrons provided by 
tunnelling becomes very small. At this point it is possible to have the rate of growth 
determined by thermionic emission of electrons into the oxide followed by their dif- 
fusion through the oxide. At room temperature this diffusion process is possible if 
¢ is less than about | eV.! rhis mechanism requires the rate law 


dx \ QD 
dt x ; 


where A [2 


2(2a mkT)? *\/h? } . exp (—¢/kT) is the concentration of electrons in the 
oxide in equilibrium with the metal, {2 is the volume of oxide per metal ion, D, is an 
electronic diffusion coefficient and m is the electron mass. Upon integration, equation 
(3) gives the parabolic equation: 

(4) 


where A 2NQD 


Finally, if the rate-determining step involves the high-field migration of metal ions 
| 


across a metal/oxide interfacial barrier a different growth law is obtained, namely, 


the inverse logarithmic law? 


where / is a temperature dependent parameter and x, =bgE/kKT.* An approximate 


integration of equation (5) for x x, gives the inverse logarithmic equation 
In (1 


where C, vanishes for a metal surface initially free of oxide film. 

By determining experimentally which rate law is obeyed in the initial stages of the 
low temperature oxidation of a metal, one should be able to distinguish between these 
mechanisms. 


* That is, when ¢ W, where ¢ is the metal/oxide electronic work-function and W is the work 
required to bring a positive ion from the metal into an interstitial position in the oxide.* 
Here b is the metal/oxide interfacial barrier half-jump distance, g is the charge on the migrating 


ion and E is the contact potential difference across the oxide film. 
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In the present work initial oxidation rates of abraded tantalum were followed in 
aqueous solutions using a previously described chronopotentiometric technique to 
measure the local oxidation current as a function of time.4 With this method the 
changing potential due to auto-oxidation of the immersed metal is measured and the 
rate of change calculated as a function of time. This rate is then compared with that 
observed for oxide film formation on the same electrode when polarized with very 
small constant anodic currents. The apparent local oxidation current, /,, is thus 
obtained as a function of immersion time of the electrode. This, or a function derived 
from it, can then be compared with the corresponding function derived from equation 
(2), (4) or (6) to ascertain which of the three mechanisms discussed above is rate- 
determining. 

Differentiating (2) and making the substitution 


one obtains 


r 
+). (7) 


From (7) it is seen that a direct logarithmic law of growth is indicated when a plot 
of the reciprocal apparent local current is linear with time. A determination of 
oX can then be made from the slope of the line. The tunnelling mechanism requires 
that x, should be temperature independent. If o is known, ¢ can then be evaluated 
from Xp. 

The parabolic rate law, equation (4), can be tested in the differential form 

4r* t 
[,* = (ol, ')* = +Cs. (8) 
o- Ae 
A linear plot of /,~* versus ¢ indicates a parabolic growth law. The parabolic rate 
constant Ae can be determined from the slope if o is known. 
The inverse logarithmic growth law, equation (5), can be tested in the form 


In J, = Cg + X,/x, (9) 
where x % +r/o : T,, at. 


By plotting In J; evaluated for time, f, versus the corresponding calculated value 
of x, a series of curves are obtained for various assumed values of ox).t One curve in 
this family will be linear for the appropriate ox, value; the slope is x,/c. 

These forms of the three rate laws were used in the studies described below on 
tantalum. 

EXPERIMENTAL DETAIL 

Much of the experimental technique used in this work has been described pre- 
viously.° A modification was made in the electrode abrasion procedure; in order to 
obtain a more uniformly abraded surface, a special jig was used. This consisted of a 

* Here /,° is the true local anodic current density. It can readily be shown that [7° = Io where 
o is the roughness factor for the electrode surface. r= 6 x 10-° M/qFp is 3:14 x 10-*°cm*® uA 
min~! for Ta. 

X» is the initial air-formed oxide film thickness plus that due to auto-oxidation in the electrolyte 
to time, fo, when polarization measurements were begun. 
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metal base to which was affixed a strip of abrasive cloth. A 3} 1b steel block slid across 
this surface. The electrode was mounted in the block so that the distance between the 
electrode face and the abrasive strip was adjustable. This technique produced a 
uniform pressure on the electrode surface during abrasion and prevented rounding off 
at the edges. Three fresh abrasive strips were used for each resurfacing operation. 
Meticulous care in the abrasion technique is essential for good reproducibility of 
results. 

Nominal electrode surface area for the circular electrodes used was 1:28 cm*.* For 
the work at 0°C and 40°C insulation and masking was done with Formvar enamel. 
For the work at 20°C, electrodes were masked with an epoxy plastic resin. It was 
found that stirring of the electrolyte was necessary to obtain reproducible results. 

Electrode surfaces were prepared by abrasion on Behr-Manning aluminum oxide 
abrasive cloth (Metalite 120). The electrolyte was 1:0 M Na,SOs, selected to eliminate 
dissolved oxygen, and the possibility of anomalous potential changes due to its 
absorption. 

For anodic polarization, regulated constant apparent current densities of 1-0, 3-16, 


TABLE 1. EMPIRICAL PARAMETERS IN THE LOW TEMPERATURE AQUEOUS OXIDATION OF TANTALUM 





Temp. 
<3 


B b ; d 


0 5:59 1-04 1-02 0-851 0-988 
20 4:14 1-08 1:10 0-927 1-02 
40 (1) 4-36 1:07 [a3 0-892 1-04 
40 (2) 4-36 1:07 565 0-550 0-070 0-516 








(1) prior to break (2) after break 
10-0, 31-6 and 50 wA/cm? were used. Five or more runs were taken at each current 
density and the formation rates were averaged. 

Polarization measurements at zero applied current were usually carried out for 
only 3h at 20°C, but at 0°C and 40°C measurements were continued up to 30h. 
From seven to twelve individual runs were averaged to get each final log (rate)/log 
(time) plot (Fig. 1-4). Reproducibility between individual runs was surprisingly good. 
The precision placed on the final curves is about 2 per cent. 

EXPERIMENTAL RESULTS 

From the constant current anodic polarization results, the equations of the least 
square regression lines for the log (rate)/log (apparent current density) plots are repre- 
sented by empirical equations of the form 


AI®. (10) 


At zero applied current the variation in rate with time due to self-oxidation is given 
by straight lines obtained by the method of least squares in the form 
dE 
dt 


From equations (10) and (11) the local oxidation current density, /,,, for self-corrosion 


a — blog t. (11) 


log | 


* The tantalum was Fansteel research grade, annealed. 
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Fic. 1. Log (rate)/log (time) plot for the auto-oxida- 


tion of tantalum and log (rate)/log (current density) 
slot for the anodic oxidation of tantalum in 1:0 M 
Na.SO, at OC. 


t 


Fic. 3. Log (rate)/log (time) plot for the 
auto-oxidation of tantalum and _ log 


(rate)/log (current density) plot for the 
anodic oxidation of tantalum in 1:0 M 
Na,SO, at 40°C. Note decrease in slope 
of log (rate)/log (time) plot by a factor of 


2 at 67-1 min. 


g time, min 
1g current density, A/cm 
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of the metal is given by 
B log A b 


= = log [ : d log 2 (12) 
a B ™ . 


Ihe experimental results have been expressed in terms of the parameters contained 


log l, 


in equations (10), (11) and (12) and are summarized in Table 1. The experimental 
data from which these parameters were obtained are shown graphically in Figs. 1, 2 
and 3. 

DISCUSSION 

Tantalum was first run at 20°C. A good fit to a direct logarithmic law is obtained. 
(d = 1-02, Table 1) with d = 0-141 o? eV, and x, = 2°61/o 10-5 cm. 

To test the temperature dependence of x», the metal was also run at 40°C and again 
atO°C. It was found that x, is essentially independent of temperature* (Fig. 5). 

At 40°C a break in slope occurred at 67-1 min in the log (rate)/log (time) plot 
(Fig. 3). The equation for the portion of the plot beyond this break fitted a parabolic 
growth law (Fig. 4). 

It was found that for Ae 5-62 lO-* exp (—-4/kKT),* a value of o 2:54 was 
required to fit the value of é obtained from the averaged results at 0°C, 20°C and 40°C 
(d 0-1720°) for the logarithmic law to the value of Ae obtained from the parabolic 
law at 40°C. Foro 2°54, b l-ll eV and Ae 2-9: 10-18 cm?/min. 

Ihe parabolic rate constant, Ae, increases by a factor of 2000 between 0°C and 
40°C. This increase in rate constant causes the local thermionic current extant at a 
given time to increase by a factor of 45 between these two temperatures. Since the 
local current due to tunnelling 
surprising to see the break to a parabolic rate law occur at 40°C and not at 20°C or 0 
Presumably, if measurements had been carried out much further on the time scale 


} ly . re | ld ] ‘ » ve) » ] ‘ ’ ] ,erh FT Ff 
parabolic breaks would have been observed at 20°C and perhaps at 0°C also. 


These results are, unfortunately, very sensitive to small changes in o. The value of 


o obtained above is not unreasonable,t but appears to be somewhat low. A roughness 
factor of 3-3 + 0-3 was obtained for anodically oxidized tantalum measured by a 
krypton adsorption method.’ 

A value of 1-11 eV for d would make d W, as required by theory, since the field- 
lowered activation energy for high field ionic conduction in anodic tantalum oxide film 
is less than | eV.® 

* The pre-break local current equation for 40°C has a slope which is about 4 per cent higher than 
the theoretical value for a direct logarithmic growth law. This is probably due to the fact that elec- 
tronic current from the thermionic emission process is not negligible at this temperature. The para- 
meters c and d were corrected for the presence of this thermionic current by assuming that at the 
break point (67-1 min) the electronic current due to tunnelling is negligible compared to this ther- 
mionic current at that point. By extrapolation, the contribution of the thermionic current is obtained 
at any pre-break time and subtracted from the total local current at that time. The corrected values 
of c and dso obtained are 0-842 and 0-977, respectively. With this correction these parameters at 0°C 
and 40°C are essentially identical, as required by a tunnelling mechanism. These 0°C and 40°C values 
should be given the most weight in a direct comparison because they were both obtained in a recent 
study. The zero current results at 20°C were taken a year earlier, using a different electrode-masking 
technique, with the corresponding constant current data being taken by another person some six 
months later. The lines shown in Fig. 5 are derived from equations in which the values of the (un- 
corrected) parameters shown in Table | were used. 

The electrochemical roughness factor may be considerably less than that obtained by gas 


adsorption. — 
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SUMMARY AND CONCLUSIONS 
It has been shown that freshly abraded tantalum oxidizes in an oxygen-free electro- 
lyte according to a direct logarithmic growth law. The rate-determining step in this 
reaction is the tunnelling of electrons through the oxide film. This is shown by the 


temperature independence of the rate constant for the oxidation process. 


— 400 


Time 


time plot. Test of parabolic growth law for tantalum at 40°C. 


Fic. 5. /-*/time plot. Test of direct logarithmic growth law for tantalum. 
0°C yg @ 40°C 


At 40°C, the oxide film growth follows a direct logarithmic law for 67-1 min and 
then the growth law changes abruptly to parabolic. 

This behaviour is predicted by theory for a metal having an electronic metal/oxide 
work function greater than the activation energy for high field ionic conduction. This 
study shows this to be the case for tantalum. 

The experimental approach used in this investigation should be useful for studying 
the initial phases of the aqueous oxidation of metals forming barrier-type oxide films. 
It is particularly valuable because the method of measurement allows rate laws to be 
tested directly in their differential forms. 
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SELF-DIFFUSION IN MOLTEN SALTS: Cd IN CdCl,—-KCl* 


J. OOM. Bockris and C. A. ANGELI 
n Harrison Laboratory of Chemistry, University of Pennsylvania, 
Philadelphia 4, Pennsylvania, U.S.A 


Abstract—(| novel method for the determination of diffusion coefficients in fused salts is described. 


ons in molten salts under an applied potential 


ficient of Cd in molten Cd¢ KCl increases with increasing molar fraction 
s reaches 50 mol per cent an 1 thereafter decreases. 
n Cd contains associated CdCl, which breaks down increasingly upon addition of 
ymplexed to CdCl rhis ion is the predominant ¢ d-containing entity 
KCl. Application of the model to an interpretation of the 


reason for the “hump” in these curves 


Resume ecrit lle méthode de détermination des coefficients de diffusion dans les 
Is for $, perme nt tude de la diffusion des ions sous un gradient de potentiel impose. Le 
n melange fondu CdCl,—KCI croit avec la traction molaire 

)-°, pois décroit. Le chlorure de cadmium fondu contient des 
lissocient de plus en plus par addition progressive de KCI. Les 
idmié prédominant au dessus de la fraction 


ythermes de conductance 


Zusammenfassung—(!) Es wird eine neue Methode fiir die Bestimmung von Diffusionskoeffizienten 
Salzschmelzen beschrieber lese gestattet die Untersuchung de 


i\ 


Diffusion von lIonen 


KCl-Gemisch nimmt mit 


Molenbruc OI 5 wird ein Maximum 
! 


dCl, enthalt assoziierte Cd -Molekiile, die bei Zugabe von KCI immer 


tehen komplexe CdCl en. Dies ist der vorherrschende Cd-Komplex, 


KCI groésser als 0 5 ist Was Vi veschlagene Modell gestattet auch den 


isotnermen Zu deutet 


INTRODUCTION 


aspects of the pure molten salts of Group IA have been studied 
ructure of these liquids is relatively well understood.’® In the 
‘group IA salts increased knowledge of the constitution has been 
years, particularly from the interpretation of the partial molar 

entropy of mixing’ in terms of certain ideal models.§ 
However, in the case of salt mixtures containing cations of groups higher than IIA 
a deal of obscurity remains. The structural ambiguities with mixtures of this type 
centre on the little understood nature of association in the molten state. Evidence is 
indirect and somewhat misleading. Also, methods hitherto reported reflect the 


net behaviour of all species present rather than that of the individual entities. 


Manuscript received 19 March 1959 
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Two direct methods of approaching the problem of complex ions and molecules 
in molten salts are: (a) the study of Raman spectra,’ and (b) the study of the migra- 
tion of an individual ionic species under applied potential differences, where hitherto 
no conclusive investigation has been made.'® 

In the present paper are described the results of some self-diffusion studies, 
preliminary to measurements of such migration. 


EXPERIMENTAI 
Methods 

To measure accurately the effect of an applied potential difference on the rate of 
migration of an ionic species, an experimental method is required by means of which 
measurements of diffusive transfer, and combined Faradaic and diffusive transfer, 
can be made under otherwise similar experimental conditions. The method will be 
more valuable if it is also possible to evaluate diffusion coefficients from the measure- 
ments. 

To date, only two methods have been described for measuring diffusion coefficients 
in fused salt systems. 

(a) The capillary method® involves measuring the amount of species diffusing out 
of a capillary tube into a melt contained in a crucible when its concentration at the 
mouth is maintained at zero. This requirement makes it necessary to rotate the 
crucible; the flow of liquid past the mouth of the capillary changes its effective 
length, and the method of correcting for this is not entirely satisfactory. 

(b) The amperometric method" is limited in its accuracy because of the difficulty 
of eliminating the effects of convection in the diffusion zone. 


{ 


Neither of these methods is completely suited to measurements of ionic migration 
under an applied field. A consideration of the requirements of a satisfactory technique 
indicates that the two principal problems are: (1) How to make a sharp planar 
boundary between two columns of a salt; (2) How to separate only that portion of 
the system into which the ion under consideration has diffused. 

Firstly, the possibility of using a cell divided into two sections by means of a 
porous membrane was considered. However, calculations showed that the electrical 
resistance of the membrane would lead to serious lack of temperature uniformity 


which would invalidate comparisons of the mass transport in the presence and 


t 
absence of an applied potential gradient. Further, this method could not be used for 


the determination of diffusion coefficients. 

Secondly, an attempt was made to develop a membrane which, upon removal, 
brought the liquids into contact. Tests were made using platinum foil as membrane 
which could be instantly fused by passage of a heavy current of short duration. 
Simple calculations indicated that only a small amount of heat would be necessary 
to melt the foil. In practice, however, heat transfer to the melt was considerable, and 
the foil did not melt evenly and retract to the edges of the tube as desired. Induction 
melting of the membrane was also examined. The foil developed radial cracks which 
decreased the circulating current below that necessary for melting. Increasing the 
power simply produced further cracks. 

The remaining possibility was the use of a technique not involving membranes. 
The shear cell is an example of an apparatus for the measurement of the migration 


of ions in which the use of a membrane is avoided." However, a technique involving 
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shearing is difficult to apply at high temperatures, due to the lack of a suitable 


lubricant 

To overcome the deficiencies noted above, a technique has been developed in 
which boundary formation is achieved by separating two liquids in a sealed Pyrex 
glass diffusion tube by means of a “‘vacuum bubble,” in this case a bubble of nitrogen 
gas at low pressure. To commence the diffusion, the seal is broken and the atmos- 


pheric pressure forces the two columns into contact. The diffusion is later terminated 
by breaking the diffusion tube at the position of the initial junction of the columns 
by means of a bending stress applied through levers from outside the furnace. 

This “‘total diffusate method’’ is suited for measurements of ionic migration 
under applied potential differences.* It has been shown" that the integration of the 
solution of Fick’s Law for diffusion between two columns of infinite length leads to 
the expression 

/Dt 
QO = Acy | —, 


rf 


(where Q = quantity of species under investigation diffusing across a boundary in 
time t, D = diffusion coefficient, A = cross-sectional area of tube), whence 


O?r 


In practice, the diffusing columns need only be sufficiently long to ensure that 
no significant concentration changes take place at the extremities during the period 
of diffusion employed. 

For determination of self-diffusion coefficients, two columns of the same chemical 
composition are used, one of which contains a radioisotope of the species, i. The 
total diffusate is determined by comparison of the activity of the initially inactive 
column, with a sample of salt containing a known mass of i and having an activity 
equal to that of the radioactive column before diffusion. 


Outline of techniques 

1. The vacuum bubble technique for boundary formation involves introducing 
the two liquids, under vacuum, into a Pyrex glass tube (Fig. 1) so that they are 
separated by means of a short bubble, and then sealing the tube. The diffusion is 
commenced by breaking the tip of the fine capillary (Fig. 1) whereupon the external 
pressure slowly pushes the two columns together until the bubble is small enough to 
detach itself from the walls of the tube and float to the top. A sharp planar boundary 
is established at the position of the meniscus of the lower column. 

2. In order to avoid interference by convection, it was found necessary to hold 
the diffusing column in the vertical position and maintain a small upward temperature 
gradient (1-2°C) over the length of the tube. Each segment of the column is then 
slightly hotter, and therefore less dense, than the segment below it. Convection, 
which arises from density differences in the opposite sense, is therefore impossible. 
Lateral temperature non-uniformities are eliminated by inserting the tube in a high 
capacity aluminium cylinder as described below. The chosen temperature distribution 
is held constant to —0-2°C by means of a proportioning controller. 

* The theory of the method, and a detailed account of its functioning, have been described 


elsewhere.’ 
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3. The technique for terminating the diffusion depends on breaking the tube 
mechanically about a sharp scratch marked exactly at the boundary at which the 
liquids were brought into contact. This technique was developed when it was found 
that the large contraction in volume on solidification, characteristic of fused salts, 
rendered quenching techniques apt to cause unwanted mixing of the salt. The 
breaking mechanism (Fig. 2) makes use of a solid aluminium cylinder in which a hole 








UY 





























LILIA 


(a) (b) 
Fic. I. 
of slightly larger bore than the tube diameter had been drilled. The cylinder was 
divided into two sections which were hinged together. The diffusion tube was held 
in such a position that the scratch mark fell at the hinge line of the cylinder. At the 
end of the desired period of diffusion, the actuation of a mechanical device caused 
the tube to break by bending the lower section of the cylinder as indicated in Fig. 2. 
The lower section of the tube fell out of the furnace and the upper section (the 
initially non-radioactive section) could be withdrawn for analysis. Surface tension 
effectively prevents any significant loss of salt by spilling. (At higher temperatures, 
however, where the surface tension is lower, preliminary experiments indicate that it 


Fic. 2. 
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will be necessary to bring the furnace to the horizontal position before breaking the 


tube in order to avoid significant spilling). 


Vate rials 
The KCl and CdCl, used in this work were both Baker analysed products with 


maximum total impurities (excluding water) of 0-1 per cent. 


Procedure 
Diffusion tubes were prepared from 3 mm diameter Pyrex glass tubing which 
had been examined for absence of significant taper. One end of the tube was drawn 
nto a very fine capillary (Fig. 1). 
xtures of different compositions were made up by weighing, fusing under 
uous evacuation, followed by filtering through sintered glass, porosity No. 4. 
Portions of the homogeneous melt were then transferred to a small two-compartment 


1 1 


ompartment of which contained about 3 mg of a radioactive prepara- 


drous CdSO, of total! activity 25 wc. (The isotope of Cd used, Cd-115 m, 


d from the Oak Ridge National Laboratory, was in the form of Cd(NOs), 


Chis was converted to CdSO, rather than to CdCl,, due to the 
ining anhydrous CdCl, from aqueous solution without forming 


] { 


ychlorides. The CdSO, amounted to not more than 0-3 weight per 


> and non-radioactive sait melts was placed 


] | vate > 7 a > 4 or 1 hir 
which was heated over the lower two-thirds 


furnace.’ A window in the furnace 


e fitting tube 
illing process. The empty diffusion tube was sus- 
from a fine platinum wire, and could be moved 

external magnet. Maximum vacuum was applied (about 

e was lowered into the non-radioactive salt. The vacuum was 


a degree sufficient to force in a 5 cm column of salt. The tube 


oduce a volume of gas 1 cm long, after which the tube was transferred to the 
ve Salt compartment and the second 5 cm column introduced in the same 
[he final sealing was then carried out by lowering the tip of the tube on to 

a platinum spiral electrically heated to about 1000°C and quickly raising it again. 
[he vacuum was then released completely and the tube removed and transferred, 
quickly to avoid any crystallization, to an auxiliary furnace which was maintained 
within +-2 C of the temperature at which the diffusion was to be carried out. Through 
an observation port in this furnace the position of the meniscus of the lower column 
was measured (using a stereomicroscope with graticule) to 0-05 mm with respect to a 
mark previously scratched on the tube. It was then removed from the furnace and 
the salt allowed to solidify while the top of each column was kept liquid with a small 
electric heating unit. This avoided the formation of pipe cavities which could lead to 
the formation of 
In order to facilitate the subsequent breaking, a broad groove was etched at the 


. 


unwanted bubbles on remelting. 


position of the lower meniscus (i.e., the boundary) following which a circle was 
scratched at the bottom of the broad groove, using a fine diamond cutter, exactly at 
the position of the boundary as indicated by the previous observation. 
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The tube was now ready for mounting in the furnace for the diffusion run. It 
was first placed in a specially designed metal holder’® and its position adjusted so 
that the boundary scratch would come to the hinge line of the breaking mechanism 
in the furnace. At this stage, account had to be taken of the fact that the freezing 
and remelting cause crystal differentiation to take place in any composition which 
melts to a liquid of different composition from that of the over-all mixture. This 
would have resulted in a relatively heavy layer of liquid at the bottom of the upper 
column and a relatively light layer at the top of the lower column. Hence, when the 
columns were joined, a period of convection would have ensued thus seriously 
vitiating the mass transport conditions assumed. The effects of crystal differentiation 
were removed by attaching a miniature boat shaped heating element to the metal 
tube holder so that the heater fitted around the tube. This heating element had two 
graded temperature zones, each the length of one salt column. The columns were 
allowed to melt starting at the top and when they were completely fused the holder, 
heater, and tube assembly were tilted upward, and the hot zones, now at the bottom 
of each column, allowed to cause convection for 30-40 minutes (a time which had 
been established as satisfactory ). 

To mount the tube in the furnace, this was rotated to the horizontal position and 
the upper set of radiation baffles slid out along their supporting rod. The tube 
assembly was mounted on a projection at the head of the set of baffles, the heater 
detached, and the rest immediately slid back into the furnace. The mounting of the 
various components was such that the tube directly entered the hole into the breaking 
mechanism. The furnace was swung to the vertical position again, and left one hour 
to regain temperature equilibrium. At the end of this period the temperature distri- 
bution in the diffusion zone was checked and then the diffusion was commenced by 
breaking the tip of the capillary of the diffusion tube by means of a shearing device 
actuated from outside the furnace. 

The diffusion was allowed to proceed for a period of 5-10 hours. At the end of 
this time the breaking mechanism was actuated, the lower half of the tube fell from 
the furnace and the upper half was withdrawn, the melt allowed to solidify, and put 


aside for analysis by means of standard radiochemical methods. 


Tests of the method 

Blank tests were made by breaking the tube immediately (<1 min) after joining 
the columns. The activity in the non-radioactive column was found to be 2-3 per 
cent of the quantity diffusing in a normal run, and was approximately the amount 
expected in the first minute of diffusion. 

The time of diffusion was doubled without producing significant changes in D,* 


The longer the diffusion time, the smaller will be the effect of errors occurring at 
the start and conclusion of the run. Hence, such errors were small compared with 


others. 

Examination of the effect of varying the radius of the tube (effecting the A term 
in equation 2) was limited by the size of the hole in the aluminium cylinder (Fig. 2). 
However, a variation of r of ca. 20 per cent was examined without observation of 
systematic changes in D. 

Doubling of the concentration of the tracer-containing CdSO, did not affect the 
results. 


9 
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RESULTS 
Dea in CdCl,-KClI for the range of compositions liquid at 470°C is shown in 


. 
Fig. 3 


The reproducibility was -+-3 per cent. The errors were estimated as: Tube taper: 


0-5 per cent; marking of boundary: 0-5 per cent; non-symmetry of separation 
of columns on breaking: | per cent; spilling of salt after breaking: 
cent; statistics of counting: 1-3 per cent; measurement of tube diameter: 
per cent 


Mean probable error: 2 to —4 per cent. 


DISCUSSION 
According to Fig. 3, the diffusion coefficient of Cd increases with increase of the 
mole fraction of KCl up to 50 mol per cent, whereafter a decrease of Deg occurs. 
| 


| 
| 








— 
Mol % KCI 


Fic. 3 


rhis behaviour throws light on some structural aspects of the CdCl,-KCI system. 

rhe measured diffusion coefficient represents the net value due to the effects of 
the various cadmium-containing species present. From the fact that the diffusion 
coefficient is largely dependent on the radius of the diffusing entity,® it follows that a 
systematic change in D with composition must reflect a variation in the proportions 
of Cd-containing entities of different radii; or, if the evidence suggests that the nature 
of the Cd-containing entity is constant with change of composition, a change in the 
nature of its co-ordination in the liquid lattice structure. 

[he reported variation of D with composition may be discussed in terms of 
possible models of the CdCl,-KCI melt. 

(1) The melt consists of only Cd?*, K* and Cl-, between which there is no associa- 
tion. The Cd** diffuses only in the form Cd** and its paired vacancies with Cl 
Then, the value of Dea would be expected, as a first approximation, to vary little 
with change in molar fraction of KCl. In particular, an increase of Dea upon 
additions of KCI to CdCl, would not be expected. 

(2) The melt consists of Cd**, K*, Cl- and CdCl,~ ions. It may be assumed that 
CdCl,~ ions are formed from Cd** and Cl- ions when the ionic fraction of Cl- is 
increased beyond that in pure CdCl, by addition of KCI. The value of Deg would 
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be expected to fall with additions of KCI up to some 50 mol per cent due to the formation 
of the larger CdCl,~ ions from Cd**, and thereafter remain approximately constant 
(or decrease somewhat, vide infra). 

(3) The melt consists of Cd**, Cl-, CdCl*, CdCl,~ and K*, i.e., autocomplexing 
occurs in pure CdCl,. Additions of KCI would then be expected either to cause 
complex ion formation with the free Cd?* present in equilibrium with the auto- 
complexes in the pure CdCl,, or else to complex further the complex ions already 
present. Either process would cause a decrease in Dea with added KCl at least up to 
50 mol per cent. 

(4) The melt consists of CdCl,, Cd**, Cl, CdCl,~ and K*. Addition of 
KCI will have an effect similar to that of dilution upon a weak electrolyte, i.e., CdCl, 
will ionize increasingly with addition of KCI.* Calculation shows that the extra Cl 
added would be in excess of the Cd** produced by dissociation and the latter is 
therefore assumed to be complexed entirely to CdCl,;~. Such a complex, however, 
would be larger than the corresponding molecule. Hence, with CdCl,~ formed 
by dissociation of the molecule, no increase in Deg would be expected. 

Expectations based upon models 1-4 disagree qualitatively with the results shown 
in Fig. 3. 

(5) Let it be assumed that pure molten CdCl, contains molecular CdCl,, in an 
associated form, in equilibrium with Cd** and Cl-. (The proportion of ions must be 
reasonably high to be consistent with the conductance of pure molten CdCl, which. 
at its melting point is about one-half that of KCI at its melting point). Addition of 
KCI to such a mixture will cause break-down of the associated CdCl,, which will 
ionize increasingly with addition of KCl. The addition of KCI to the CdCl, melt 
will thus result in the breakdown of large, and therefore relatively immobile, CdCl, 
associations to smaller entities. Model 5, therefore, diagnostically agrees with the 
rise in Dea with increase of KCI concentration up to 50 mole per cent KCI. 

No evidence can be adduced from the present measurements to indicate whether 
the associated CdCl, is in equilibrium directly with Cd** and Cl ions or through 
the monomer as an intermediate. If this monomer exists, its equilibrium concentration 
must be small, otherwise the difficulties cited with respect to model (4) apply. 

It is likely that the breakdown of the associated CdCl, entity is complete by the 
50 mole per cent composition as otherwise the reversal of the direction of the Dea 
composition relation would be difficult to understand. At the 50 mol per cent com- 
position, the present model would suggest that the melt consists predominantly of 
Cd?*, K*, CdCl,~ and Cl- ions and that with further additions of KCI the concen- 
tration of Cd diminishes as further CdCl,~ ions are formed. The fall of D at com- 
positions higher than 50 mol per cent KCI may be ascribed to two mechanisms: 
(1) the increase of CdCl,~ ions at the expense of small Cd?* ions; (2) the fact that 
at compositions above 50 mol per cent KCI the CdCl,~ ions are co-ordinated increas- 


ingly by the molten KCI structure, as the molar fraction of CdCl,~ ions decreases. 


Hence, the probability of existence of vacancies of suitable size to receive CdCl,~ ions 
decreases, and the diffusion coefficient falls. 

Support for the present model can be obtained from a discussion of the equivalent 
conductance isotherms™ of the molten CdCl,-KClI system (Fig. 4). In addition to 


* The addition of KCI does not increase the Cl” concentration. Hence, no “common ion effect” 


will be present. 
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accepted’? mechanism of the decrease of equivalent conductance with 


KCI (removal of Cl- to form complexes), the present results allow an 


“hump” (Fig. 4). In the corresponding composition range, 
is increasing, i.e., the contributions to the conductance of the 


ons is increasing! in agreement with the increase in total equivalent" 


conductance observed. In agreement with this interpretation, it should be noted that 
the position of the hump moves towards the 50 mol per cent KCI composition as the 
temperature of the isotherm approaches the temperature for which the Dea values 
are reported. 

Support for the model of the melt indicated by the diffusion results may be found 
the analysis of the Raman spectra data on the system CdCl,—-KClI in which the 
frequencies present in the pure CdCl, correspond to “*(CdCI,),,"’, and those at higher 


concentrations to CdCl, 
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BASISCHE BLEISULFATE UND DEREN BILDUNG BEI 
DER HERSTELLUNG VON ELEKTRODEN FUR 
BLEIAKKUMULATOREN* 


H. BopeE und E. Voss 


Accumulatoren-Fabrik AG, Frankfurt am Main 


Nach réntgenographischen Untersuchungen an Einkristallen kristallisiert das 


Zusammenfassung 
22,/c. Es hat sich 


Bleisulfat 4PbO-PbSO, im monoklinen System, Raumgruppe 


e Verbindungen 4PbO-PbCrO, und 4PbO-PbSeO, mit dem 4PbO-PbSO, isomorph 
isomorphe Beziehungen zwischen PbO-PbSO,, PbO-PbCrO, und 


etrabdasiscl 
sind Ebenso 
PbO-PbSeO, 

nentelle und theoretische Untersuchung Uber die Existenzbereiche der im System 


PbO-—PbSO,—-H.0 a 
Aufschluss ul 
SPbO-2H,O und 3PbO-PbSO,'H,0O sind als Bodenk6rper, der sich mit seiner Lésung im Gleichge- 
2n Temperaturen stabil. Sie setzen sich bei erhOhten Temperaturen 


iftretenden Phasen erméglicht die Konstruktion eines Léslichkeit-pH-Diagramms 


yer die Temperaturbestandigkeit dieser Phasen. Die wasserhaltigen Substanzen 
| S g 


niedr 
HiCull 


C 


er Zusammenhange werden die Ergebnisse diskutiert, die bei der Unter- 


isten erhalten werden 


Abstract—X-ra f single crystals show that 4PbO-PbSO, crystallizes in the monoclinic 
unds 4PbO-PbCrO, and 4PbO-PbSeO, 


has also been shown that the compour 

I t +PbO-PbSO,. There is also isomorphism between PbO-PbSO,, PbO-PbCrO, 
ind PbO-PbSeO, 

Tl xperimental and theoretical study of the stability fields of the phases occuring in the system 


construction of a solubility-pH-diagram and shows the temperature 


PbO-PbSO,-H.O allows the 
The hydrates 5PbO-2H,O and 3PbO-PbSO,°H.O are stable as solids, in 


ion, at low temperatures only At higher temperatures the anhydrous 


the investigation of battery pastes are discussed with the help of these 


Résumé—I/ a été montré par la méthode des rayons X que le sulfate de plomb tétrabasique 4PbO-PbSO, 

ristallise dans le systeme monoclinique, groupe P2,,..4PbO-PbCrO, et 4PbO-PbSeQ, sont isomorphes 
a aussi isomorphisme entre PbO-PbSO,, PbO-PbCrO, et PbO-PbSeO,,. 

*t théorique des zones d’existance des phases du systeme PbO-PbSO,-H,O 

construction d’un diagramme solubilité-pH et renseigne sur la stabilité de ces phases 


Les hydrates 5PbO-2H.O et 3PbO-PbSO,:H,O sont stables comme 


c 


avec 4PbO.PbSO,. Il 


irie la temperature. 
juilibre avec la solution, a basse température seulement. Lorsque l’on éléve la température 
insforment en substances anhydres 
a connaissance de ces régles permet de discuter les résultats obtenus dans l'étude des pates 


d’accumulateur 
Vorgetragen au der 10. CITCE-Tagung, Amsterdam, September 1958. 


21< 
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Ber der Herstellung aktiver Massen fiir Elektroden von Bleiakkumulatoren wird ein 
aus Bleioxyd und Blei bestehender Bleistaub mit verdiinnter Schwefelsaéure vermischt. 
Dabei erhalt man eine plastische Masse, die Batteriepaste, die in das Hartbleigitter 
einpastiert wird. Die Eigenschaften sowohl der Paste als auch der fertigen Elektrode 
sind weitgehend von dem beim Mischen eingehaltenen molaren Verhialtnis PbO: H,SO, 
abhingig. Da ausnahmslos so verfahren wird, dass das Bleioxyd im erheblichen 
Uberschuss vorliegt, werden wahrend des Mischprozesses basische Bleisulfate 
gebildet. Fiir eine Untersuchung der Batteriepasten ist also die Kenntnis der Systeme 
PbO-PbSO, und PbO-PbSO,—H,0 notwendig. 

Neuere Arbeiten iiber diese Systeme liegen vor von Lander’, von Charreton? und 
von Jones und Rothschild’. Lander findet im System PbO-—PbSO, die Verbindungen 
PbO:PbSO,, 2PbO-PbSO, und 4PbO-PbSO,. Das 2PbO-PbSO, ist unterhalb 
von 450°C instabil, es zerfallt in PbO-PbSO, und 4PbO-PbSO,. Im System PbO 
PbSO,-H,0O tritt neben dem mono- und tetrabasischen Sulfat noch die Verbindung 
3PbO-PbSO,°H,O auf. Charreton, der die Léslichkeitsprodukte des mono- und 
tribasischen Sulfats bestimmt hat, schreibt diesem die Formel 3PbO-PbSO, zu, 
obwohl die von ihm angegebene Analyse besser mit der Formel 3PbO-PbSO,-H,O 
libereinstimmt. Jones und Rothschild bestatigen die von Lander angegebenen aus 
Pulverdiagrammen abgeleiteten d-Werte des PbO-PbSO, und 4PbO-PbSO, und 
finden, dass diese Substanzen mit den entsprechenden basischen Bleiselenaten 
isomorph sind. Uber die Kristallstrukturen der basischen Bleisulfate ist wenig 
bekannt. Es liegt bisher nur die Untersuchung tber die Struktur des PbO-PbSO, 


von Binnie? vor. 


RONTGENOGRAPHISCHE UNTERSUCHUNGEN 

Die basischen Bleisulfate ergeben komplizierte Pulverdiagramme, die sich fiir 
die Bestimmung der Gitterparameter oder gar fiir eine Strukturbestimmung ohne 
Zuhilfenahme von Einkristallaufnahmen nicht auswerten lassen. Fiir eine eingehende 
réntgenographische Untersuchung sind also Einkristalle dieser Verbindungen not- 
wendig. PbO-PbSO, findet man als Lanarkit in der Natur in gut ausgebildeten 
Kristallen. Ausserdem erhalt man es synthetisch in Form langer Nadeln, wenn 
man eine wasserige Lésung von basischem Bleiacetat und Amidosulfonsdure bei 
130°C im Bombenrohr umsetzt. Einkristalle vom 2PbO-PbSO, und 4PbO-PbSO, kann 
man aus der Schmelze gewinnen, indem man diese langsam abkihlen lasst und, bevor 


sie ganz erstarrt, die gebildeten Kristalle mittels eines Platindrahtes herauszieht. Das 
2PbO-PbSO, ist nicht naher untersucht worden, da es bei Zimmertemperatur instabil 
ist und fiir Batteriepasten keine Bedeutung hat. 

Vom 4PbO-PbSO, haben sich an Hand von Weissenbergaufnahmen die Aus- 
l6schungsgesetze ermitteln lassen, aufGrund derer die Raumgruppe festgelegt worden 


ist. Die Gitterkonstanten sind aus genau ausgemessenen Zahlrohr-Diffractometer 
aufnahmen bestimmt worden. Mit Hilfe von Patterson- und Fouriersynthesen ist es 
gelungen, die Bleiatome in der Elementarzelle zu lokalisieren. Die Lagen der relativ 
leichten Sauerstoff- und Schwefelatome lassen sich neben den stark streuenden 
Bleiatomen schwer erkennen, wie schon Binnie beim Lanarkit festgestellt hat. Es 
soll versucht werden, die Positionen dieser leichten Atome mit Hilfe der Methode des 
isomorphen Ersatzes zu bestimmen. Dafir geeignete mit PbO-PbSO, und 
4PbO-PbSO, isomorphe Verbindungen sind z.B. die basischen Bleichromate 
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SCHMELZPUNKTE, DICHTEN UND RONTGENDATEN BASISCHER BLEISALZI 


Gitterkonstanten 


Raumgruppe 


PbO-PbSO, 7.05 


2PbO-PbSO 
1PbhO-PbSO 
PbO-PbCrO 
4PbO-PbCrO 
PbO: PbSeO 


1PbhO-PbSeO 


LED3 
7.10 
11,62 
7 56 


] 1.63 


PbO-PbCrO, und 4PbO-PbCrO,, die man durch Zusammenschmelzen von PbO und 
PbCrO, in den Molverhaltnissen 1:1 bzw. 4:1 herstellen kann, sowie die von 
Jones und Rothschild beschriebenen basischen Bleiselenate PbO-PbSeO, und 


4PbO-PbSeO,. 

In Tabelle 1 sind die Schmelzpunkte (Smp), die réntgenographischen und 
pyknometrischen Dichten (d, und d,,) die Raumgruppen und die Gitterkonstanten 
(in A) dieser Verbindungen zusammengestellt. Die Gitterkonstanten des 4PbO-PbSeO, 
sind aus den von Jones und Rothschild bestimmten d-Werten berechnet worden. 
Uber die Untersuchungen zur Kristallstruktur des 4PbO-PbSO, wird an anderer 


1 


Stelle ausfuhrlich berichtet. 
Es ist bisher nicht gelungen, Einkristalle vom 3PbO-PbSO,-H,0O in hinreichender 


Man erhialt es in Form eines feinkristallinen Pulvers, wenn man 


Grosse herzustellen. 
eine Lésung von basischem Bleiacetat mit einer ammoniakalischen Ammonsulfat- 
lésung fallt. Lander hat festgestellt, dass der Wassergehalt nicht genau der angege- 
benen Formel entspricht. Man findet an Praparaten, die uber Schwefelsdure 
getrocknet worden sind, 0,90—-1,00 Mol H,O pro Formeleinheit. Nach infrarotspek- 
troskopischen Untersuchungen ist es nicht méglich, tiber die Bindung des Wassers 
eindeutige Aussagen zu machen. Ein definiertes Hydrat scheint nicht vorzuliegen.° 

Die aus Goniometeraufnahmen errechneten d-Werte sind in Tabelle 2 zusammen- 
gestellt. Sie stimmen bis auf einige kleine Unterschiede mit denen von Lander tiberein. 

Beim Erhitzen ist das 3PbO-PbSO,-H,O bis etwa 150°C stabil. Ab 160°C erfahrt 


TABELLI 


d-WERTE UND RELATIVE INTENSITATEN VON 3PbO-PbSO,-H,O 


d 


0,12 
0,17 
0,16 
0,21 
0,11 
0,09 


0,09 
0,19 
0,24 
0.03 
0.05 


N Nm Nh 


Nm 
7s 
= 
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das R6ntgendiagramm durchgreifende Veranderungen. Beim Erhitzen auf 350 
400°C schliesslich treten die Interferenzen von PbO-PbSO, und 4PbO-PbSO, auf. 


DAS LOSLICHKEIT-pH-DIAGRAMM 

Wenn man eine mit PbO gesattigte 1 N NaOQH-Lésung bei 25°C nach und nach 
mit Schwefelsaure versetzt, so fallt zuerst 5PbO-2H,O aus, eine Verbindung, die 
schon von Clark und Tyler® réntgenographisch untersucht wurde. Bei weiterer 
Erniedrigung des pH durch H,SO,-Zusatz tritt ab etwa pH 12 3PbO-PbSO,:-H,O 
als Bodenkérper auf. Fiihrt man denselben Versuch bei 85°C durch, dann fillt 
zuerst rhombisches PbO aus. Das 5PbO-2H,0O ist bei dieser Temperatur nicht mehr 
bestandig. Setzt man weiter H,SO, zu, dann bildet sich zunichst wieder 
3PbO-PbSO,°H,O. Dieses setzt sich allmahlich zu 4PbO-PbSO, um. Nach 24 
Stunden besteht bei pH ~11,7 der Niederschlag etwa je zur Halfte aus 3PbO-PbSO,- 
H,O und 4PbO-PbSO,. Die wasserhaltigen Verbindungen liegen unter diesen 
Bedingungen also nur bei niedrigen Temperaturen als Bodenkérper vor. Das 
S5PbO-2H,O zerfallt bei 55°—-60°C, das 3PbO-PbSO,°H,O bei 70°-80°C unter Bildung 
von wasserfreien Verbindungen. 

Charreton* hat vom PbSO, ausgehend die pH-Grenzen der basischen Bleisulfate 
bestimmt. Nach seinen Untersuchungen ist das 3PbO-PbSO,-H,O bei Zimmer- 
temperatur bis etwa pH = 9,6 stabil. Dann folgt ein sehr enger pH-Bereich bis 
pH = 8,4, in dem das PbO-PbSO, die stabile Phase ist, und daran endlich schliesst 
sich das Gebiet des neutralen PbSO, an. Die angegebenen pH-Grenzen gelten fiir 
eine Sulfationenaktivitéat von dg, 2 3 Mit niedrigerer Sulfationenaktivitat 
verschieben sie sich zu niedrigeren pH-Werten hin. 

Diese Zusammenhiange sind in ubersichtlicher Form in dem Léslichkeit-pH- 
Diagramm, Abb. 1, dargestellt. Darin ist der Logarithmus der in der Lésung 
herrschenden Blei- und Plumbitionenaktivitét gegen den pH-Wert der Lésung 
aufgetragen. Die diesem Diagramm zugrunde liegenden Reaktionsgleichungen sind 
in Tabelle 3 zusammengestellt. Einander entsprechende Kurven sind mit derselben 
Nummer bezeichnet. Die Indices 0 und —4 beziehen sich auf die Sulfataktivitat der 
Lésung | und 10+. Die fiir die Berechnung der Pb**-bzw. HPbO,~-Ionenaktivita 
erforderlichen freien Bildungsenthalpien der basischen Bleisulfate PbO-PbSO, und 
3PbO-PbSO,°H,O sind aus den von Charreton bestimmten Léslichkeitsprodukten 
berechnet worden. Charreton hat folgende Léslichkeitsprodukte gemessen: 


PbO-PbSO, “% ap,” oe 30.2 - Gon 10 


Daraus berechnet man die freie Bildungsenthalpie des PbO-PbSO, zu AG 
keal. 
3PbO-PbSO,°H,O : L = ap,?* . a” . doi or, 


Daraus erhalt man fir die freie Bildungsenthalpie des 3PbO-PbSO,-H,O den Wert 
AG 397,3 keal. 

Fiir die freie Bildungsenthalpie AG 339,7 kcal des 5PbO-2H,O ist die 
Summe der freien Enthalpie von 2Pb(OH), und 3PbO genommen. Diese und alle 
anderen freien Enthalpien, die fiir die Berechnung der Gleichungen (1)-(8) nétig 
sind, findet man in dem Buch von Latimer’. 
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Bei der Betrachtung der Abb. | sieht man sofort (da bei einem bestimmten 
pH-Wert immer diejenige Phase im Bodenk6rper vorliegen muss, bei der bei gegebener 
SO,?--Aktivitét die Blei—b.z.w. Plumbitionenaktivitét am geringsten ist), welche 
Phase bei irgendeinem pH-Wert den Bodenkérper bildet. In den Schnittpunkten 


TABELLE 3. GLEICHGEWICHTSGLEICHUNGEN FUR DIE BERECHNUNG DES LOSLICHKEIT- 
pH-DIAGRAMMS 


SHPbO, SPbO:2H.O + 3H.,O 


log dupvo, 5S 1,0 pH 
SPbO:2H.O 10H SPb 7H,O 
12,6 — 2,0 pH 
HPbO PbSO, + 2H,0 
36.0 3.0 pH log as 
PbSO, . SO, 
log apy Oo log aso,” 
é S 1 


2HPbO 4H PbO-PbSO, + 3H,O 


log aupvo, 27,6 2,0 pH } log aso * 
. . t 


PbO-PbSO, + 2H* — 2Pb SO,2> + H.O 


0,5 1,0 pH log aso,* 

4HPbO 3PbO-PbSO,-H,O + 4H,O 
22.8 + 1,5 pH — } log as 

3PbO-PbSO,:-H.O 6H 4Pb SO; 4H,O 
log apy?’ = 5,3 — 1,5 pH — } log aso,” 

zweier Kurven (in dem also fiir 2 Phasen der pH-Wert und die Blei- und Sulfationen- 
aktivitait der Lésung gleich sind), besteht der Bodenkérper, der mit der Lésung im 


Gleichgewicht steht, aus 2 Phasen. 


UNTERSUCHUNG VON BATTERIEPASTEN 

In den verschiedenen Batteriepasten, die untersucht worden sind, liegt das Molver- 
haltnis Bleioxyd/Schwefelsiure zwischen den Werten PbO:H,SO, = 5-13 und die 
maximale Mischtemperatur zwischen 60° und 85°C. Die réntgenographische Analyse 
hat gezeigt, dass unabhangig von dem Molverhialtnis und von der Temperatur sehr 
schnell 3PbO-PbSO,-H,O beim Mischen gebildet wird. Bei Mischtemperaturen 
unterhalb von 70°-80° bleibt diese Verbindung das einzige Reaktionsprodukt. 
Ubersteigt jedoch die Mischtemperatur diesen Wert, dann bildet sich auch 
4PbO-PbSO,. Das tetrabasische Sulfat entsteht dann im verstarkten Masse und 
unter weitgehendem Verzehr des schon gebildeten 3PbO-PbSO,°-H,O, wenn der 
oxydische Anteil des Bleistaubs aus rhombischem statt aus tetragonalem PbO 
besteht. In den Abbildungen 2-4 sind diese Ergebnisse schematisch dargestellt. 
Darin sind die réntgenographisch bestimmten Gehalte der in der Mischung vorhan- 
denen Verbindungen gegen einen willkiirlichen Zeitmafistab aufgetragen. Die 
wihrend des “‘Abstehens” und “‘Trocknens”’ ablaufenden Vorginge sollen in diesem 
Zusammenhang nicht behandelt werden. 
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Ass. 1. Das Léslichkeit-pH-Diagramm basischer Bleisulfate bei 25°C. 
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Ass. 2. Batteriepaste, tetragonales PbO als oxydischen Anteil enthaltend, bei 60°C 
gemischt. 3PbO:PbSO,°H,0 ist das einzige Reaktionsprodukt. 


Das Verhalten der Batteriepasten lasst sich leicht verstehen, wenn man es im Lichte 
der im vorhergehenden Abschnitt dargelegten Ergebnisse betrachtet. Bei niedrigen 
Temperaturen treten in der Paste PbO und 3PbO-PbSO,°H,0 als BodenkGrper auf. 
Ein Blick auf Abb. 1 zeigt, dass diese beiden Verbindungen (PbO und 5PbO-:2H,O 
haben im Léslichkeit-pH-Diagramm praktisch identische Kurven) nur bei einem 
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rhombisches PbO als oxydischen Anteil enthaltend, bei 85°C 
Idet sich sofort 3PbO-PbSO,-H.O, welches sich dann zum 4PbO-PbSO, 
umsetzt 
bestimmten pH-Wert der Lésung mit dieser im Gleichgewicht sind. Dieser pH-Wert 
ist gegeben durch die in der Lésung herrschende HPbO, - bzw. SO,?--Aktivitat. Er 
verschiebt sich nach niedrigeren pH-Werten, je niedriger die SO,?--Aktivitaét der 


Lésung ist. us einer Messung des pH-Werts andrerseits, der sich in der Lésung 
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29 


it Batteriepaste als Bodenk6rper einstellt, 


die in dieser | 


asst sich die SO,?--und HPbO,--Aktivi- 
Osung herrscht, berechnen. Man misst an Batteriep: 


Cl isten einen 
von pH = 9,6. Mit Hilfe 
die dazugehGrige Sulfationenaktivi 


erzeichneten Gie 


1 PbO-PbSO, ode 


leicht nach- 
haltigen Bat- 
1O-PbhS( )..H () 


Cn Ssici 
in tf We 
1 ten Ble Ver- 


en lassen, dass 

1en nachfolgenden Behand- 

Osser werden, zuzuschreiben sind. Es ist 
n, dass es durch di ng dieser Verbindung wihrend 
it immer sof 


tiger isbildung réntgenographisch 
ssbarer Kristallite kommt. rst wahrend de 


nd d achfolgende -~handlung findet 
eine allmiéhliche ekristallisation sta 


sildunge von 4PbO-PbSO, bei 
Mreudich beobachtet worden ist, hin; 


3PbO-PbSO,-H,O zusammen, welches sich 


ten ‘r Ersche ng hangt 
1d von dem Ausgangsbleistaub un yn der Mischt ‘ratu 


n, die auch schon von 
Instabilitét des wasserhaltigen 
yeraturen Uber 70°—80°C zu dem 
wasserfreien tetrabasischen Bleisulfat umsetzt. 

Herrn Prof. Glemser, Gott 


pags 5 ; ; ung und Deutung 
%tspektrogramms des tribasischer lei at 
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UBER DIE ELEKTROCHEMISCHE METHODE DER 
BESTIMMUNG DER DEPOLARISATIONSFAHIGKEIT 
DES BRAUNSTEINES* 


K. APPELT und H. PurRoI 
Centralne Laboratorium Akumulatorow i Ogniw 
105 Grundwalska, Poznaf-Staroleka, Polen 


Zusammenfassung 
sationsfahigke tvon 
welche aus Zn 

Der Vorteil dieser Methode gegeniiber bisher angewandten Methoden besteht in der schnellen 
und einfachen Durchf ung d 


Es wird eine neue elektrochemische Methode zur Bestimmung der Depolari- 


ind dem 


3raunstein beschrieben. Diese Methode beruht auf der Entladung einer Priifzelle. 
n zu prifenden Braunstein besteht. 


der Messerge 


bnisse 


Messungen, bei gleichzeitiger Genauigkeit und Reproduzierbarkeit 
Ausserdem sind dabei die Nebeneinfliisse, die durch die Zusammensetzung der 
Depolarisationsger h 


e, des Elektrolyts und durch Korngrésse usw. hervorgerufen werden kénnen, 
ausgescnaitet 


dass die 


Ergebnisse der neuen Methode mit den Resultaten der Priifung 
Elemente tibereinstimmen 


ebene Methode erméglicht die schnelle Durchfiihrung von Versuchen zur Ermittlung 


irisationszusammensetzungen fiir Produktionszwecke. 


Abstract 


ew electrochemical method for the determination of the depolarization capacity of 
pyrolusite e The method in 


vOlives t 
pyroh 


he discharge of a cell consisting of Zn and the 
the procedures hitherto used this method has the advantage to allow simple 
nts. The results are accurate and reproducible. Furthermore, side effects 


ymposition of the depolarizing mixture, the electrolyte, the granulation etc. are 


-Ids results which are in agreement with those obtained in 


determiner la capacité de depolarisation de | 


a pyrolusite est 
llule comportant le zinc et le MnO a essayer. Les 
ictibles et précisées, bien mieux qu’avec les méthodes antérieures. 

int de la composition du mélange dépolarisant, de l’électrolyte, 
sont exclus. La composition optimum des mélanges dépolarisants destinés 


trouvee en employant cette méthode. 
} 


1. EINLEITUNG 


3atterieindustrie eine Methode zur schnellen Bestimmung der Qualitit 
ies hinsichtlich seiner Eigenschaft als Depolarisator i 


T 


n galvanischen 


n an der 10. CITCE—Tagung, Amsterdam, September 1958. 
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Die bisherigen Versuche mit chemischen Methoden—z.B. mit der Methode der 
Aktivitatsbestimmung nach Drotschmann!—dass Depolarisationsvermégen zu ermit- 
teln, ergaben keine befriedigenden Resultate. Die Depolarisationsfahigkeit ist 
namlich eine Funktion von vielen Variablen, wie z.B. MnO, -Gehalt, Kristallmodi- 
fikation, Kristallzustand, Grésse der Kristallite und Verunreinigungen. Infolgedessen 
scheint die elektrochemische Methode wohl die beste zu sein, weil sie simtliche 
Einfliisse beriicksichtigt und unmittelbar die Depolarisationseigenschaften des 
Braunsteines in der Priifzelle MnO,/Zn erkennen lasst. Diese Ansicht bestatigt die 
Betriebspraxis, denn als sicherstes Mass der Braunsteinqualitét wird die Entladung 
der betriebsmassig hergestellten Zellen angesehen. Die von Cahoon’ angegebene 
elektrochemische Methode zur Bezeichnung der Depolarisationsfahigkeit ergab 
keine reproduzierbaren Resultate. Ferner erfordert die Ausfihrung der Messungen 
viel Zeit und Ubung. Die Bemiihungen um die Beseitigung der Reaktionsprodukte 
von der Oberflache der Braunsteinkérner fiihrten zur Erhéhung des elektrischen 
Widerstandes der Priifzelle. Die Entladezeit nach der Cahoon-Methode betragt etwa 
4 Stunden. Die Messung des Potentials der Braunsteinelektrode gegeniiber der 
Kalomelektrode wahrend den Unterbrechungen bei der Entladung erfordert jedesmal 
die Offnung des Stromkreises, was umstiindlich und eine Quelle unsystematischer 
Fehler ist. 

Zwecks Vermeidung der Nachteile der Cahoon-Methode begannen wir mit ihrer 


in WU 


neuen Bearbeitung. Die neue Methode soll erméglichen: 

Genaue und reproduzierbare Ergebnisse; 

Eine schnelle und vereinfachte Messung; 

Die Beseitigung der Nebeneinfliisse, die sich z.B. aus der Zusammensetzung 
der Depolarisationsmischungen, des Elektrolyts, der Korngrésse usw. ergeben; 
Die Ubereinstimmung der mit der neuen Methode gewonnenen Ergebnisse 
mit den Kapazitatswerten der mit den untersuchten Braunsteinen fabrikmassig 
hergestellten Zellen. 

2. BESCHREIBUNG DER PRUFZELLI 

Die Abb. |. zeigt die Bestandteile der Priifzelle. Die Kathode ist ein Kohlenstab 
von 20 mm Durchmesser, dessen Seitenflachen mit Isolierlack bedeckt sind. 

Als Anode dient ein Zinkbecher, der dem Durchmesser des Kohlenstabs angepasst 
ist. Der Boden des Bechers ist mit Schlitzen versehen, durch die der Elektrolyt zur 
Befeuchtung des Depolarisators fliesst. Als Diaphragma zur Trennung der Anode 
von der Pastille dient Batterie-Gaze und Filterpapier. Dieses System ist in einer 
Vorrichtung untergebracht, welche eine Zusammenpressung der Depolarisations- 
pastille und die Diffusion der Reaktionsprodukte von den Elektroden in den durch- 
fliessenden Elektrolyt erméglicht. Abb. 2. zeigt, wie die Priifzelle in der gesamten 
Anordnung untergebracht ist. Die gesamte Anordnung ist mit dem Apparat ver- 
bunden, der von Olszanski? im hiesigen Institut konstruiert wurde. Das Ganze wurde 


Depolarometer genannt. Die Apparatur gestattet eine Regulierung der Entladestrom- 
stiirke in den Grenzen von 2,5 bis 50 mA. Eine konstante Belastung wihrend der 


Entladung der Priifzelle wurde dadurch erreicht, dass letztere in Serie geschaltet 
wurde mit einer Gleichstromquelle, deren Spannung ca 100 mal grésser als die 
Spannung der Priifzelle war. 

Zur Priifung wurde ein Braunstein von einer Korngrésse von 0,06 bis 0,075 mm 
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Kohlekathode 


Depolarisatorpastille 


Filterpapier 


ktrolytgefass 


Abs. |. Bestandteile der Priifzelle. 


Druckschraube 


federnder 
Druckkolben 








Gehauseunterteil 





Ass. 2. Priifzelle in Vorrichtung. 





Methode det Bestimmung der Depolarisationsfahigkeit des Braunsteines 329 
gewahlt. Die Pastille wog 0,15 g und enthielt nur 6°, Acetylenruss. Im Elektrolytge- 
fass befanden sich 10 ml einer 20°,-igen Salmiaklésung, welche wihrend der Messung 
aus dem Gefiiss tropfenweise ausfloss. Die Entladestromstarke betrug 35 mA und 
die Entladezeit schwankte zwischen 5 und 35 Minuten je nach der Braunsteingite. 


ie erse iec e€ ZV isc 1en aden einzeine “ge isse are erne «yp 
Die Unterschiede zwischen den einzelnen Ergebn n waren innerhalb +-5 


3. BESCHREIBUNG DER METHODI 

Die einfache Konstruktion der Priifzelle und die Ausfiihrungsweise der Messungen 
sind das Ergebnis langwieriger Versuchsarbeiten. Wir verzichteten auf das Messen 
des Braunsteinpotentials gegen eine Kalomelelektrode. Dies lasst sich dadurch 
begriinden, dass das Potential der Zinkelektrode wahrend der Entladung der Priifzelle 
praktisch konstant bleibt, wie Miiller* und zuletzt Neumann und Fink® zeigten. 

Auch Zink besitzt—nach Drotschmann®—fast dieselbe Abhangigkeit des Poten- 
tials vom pH der Elektrolyt-Lésung wie MnO,, wodurch der Verlauf der Spannung 
der Priifzelle der Anderung des Potentials der MnO,-Elektrode entspricht. 

Die an den Elektroden erfolgenden Reaktionen rufen Anderungen im Katholyt 
und Anolyt hervor, welche ihrerseits den Ablauf der Elektrodenreaktionen und 
somit die Kapazitat der Braunsteinelektrode beeinflussen.* Die Veranderungen des 
Anolyts und Katholyts dussern sich vor allem, wie Drotschmann?® feststellte, im 
Steigen des pH des Katholyts und im Sinken des pH des Anolyts. Eine Verkleinerung 
bzw. Standardisierung dieser Veranderungen im Katholyt und Anolyt haben wir, 
wie wir glauben, durch die Anwendung des 70-fachen Uberschusses von Elektrolyt 
im Vergleich zur Zusammensetzung des Trockenelementes erreicht, sowie durch den 
Durchfluss des Elektrolyts in der Nahe der Elektroden. Die Spezialkonstruktion 
der Anode und des Elektrolytgefasses erhéht in diesem Raume die Durchflussgesch- 
windigkeit, was den Wegtransport der léslichen Reaktionsprodukte férdert. Die 
Untersuchung des wahrend der Entladung ausfliessenden Elektrolyts der Priifzelle 
zeigte einen Anstieg von pH 5,5 auf 6,7. Dagegen zeigte der ausfliessende Elektrolyt 
der unbelasteten Zelle nur einen Anstieg von pH 5,5 auf 5,8. 

Beriicksichtigt man nach Bakh und Vorobowa’ (gemiass den Angaben von 
Drotschmann) den Einfluss des pH- Wertes auf die Kapazitat der Leclancheé-Zelle, 
so ergibt sich fiir den oben angegebenen pH-Bereich von pH 5,5 bis 6,7 eine Vermin- 
derung der Kapazitat um 4 bis 5%. Das liegt im Fehlerbereich unserer Messungen. 
Eventuelle Schwankungen der Zimmertemperatur rufen Kapazitatsdnderungen 
hervor, die jedoch ebenfalls innerhalb der Fehlergrenze liegen. 

Zwecks Sicherstellung gleichbleibender experimenteller Bedingungen, wie dies fiir 
Vergleichsmessungen unbedingt erforderlich ist, wurden z.B. die Einfliisse von 
Elektrodenreinheit, Wasserungszeit und Pastillenpressung untersucht. Es wurde 
festgestellt, dass bei unseren Versuchsbedingungen die Wasserungszeit und die Art 
der Reinigung der Kohlenelektrode keinen Einfluss auf die Messergebnisse ausiiben, 
wahrend die Konstruktion des Depolarometers den Einfluss des Druckes ausschaltet. 
Dagegen zeigte sich, dass die Reinigung der Anode notwendig ist. 

Bei der Entladestromstarke von 35 mA und der angegebenen Konstruktion der 
Versuchszelle erreichten wir eine Ausnutzung des Braunsteines von 0,02 Ah/g bis 
0,13 Ah/g, was in denselben Grenzen liegt wie die Ausnutzung bei fabrikmissig 
hergestellten Zellen. 

Die Entladung der Priifzellen wurde auch mit konstantem Widerstand 
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ApB. 3. Entladungskurven fiir drei Braunsteine. 
Kurve A und B: 2 Naturbraunsteine. 
Kurve C: elektrolytischer Braunstein 


durchgefiihrt. Im Vergleich zur Entladung mit konstanter Stromstarke nahm die 
Entladezeit auf das Dreifache und die Streuung der Messergebnisse auf das Fiinffache 
zu. Mit Riicksicht darauf wurden bei weiteren Versuchen die Untersuchungen mit 
konstantem Widerstand aufgegeben. 

Zunichst soll der Verlauf der Entladekurven der mit verschiedenen Braunsteinen 
und Mischungen hergestellten Priifzellen besprochen werden. 

Abb. 3. zeigt die Entladekurven von 3 verschiedenen Braunsteinen und Abb. 4. 


die Entladekurven von Naturbraunstein und von zwei Mischungen von Naturbraun- 
stein mit aktiviertem Braunstein. 


Bei Betrachtung des Verlaufs der einzelnen Kurven kann man bei jeder 3 gerad- 
linige Abschnitte feststellen, deren Verlangerungen sich unter verschiedenen Winkeln 
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Abs. 4. Entladungskurven fiir drei Braunstein-Mischungen 
Kurve I Naturbraunstein ohne Zusatz 

Kurve Il Naturbraunstein mit 30°, aktiviertem Braunstein 
Kurve III Naturbraunstein mit 60°, aktiviertem Braunstein 





Methode der Bestimmung der Depolarisationsfahigkeit des Braunsteines 331 


schneiden. Es scheint, dass die Abschnitte a, b und c auf Abb. 3 und 4 zu drei 
verschiedenen wahrend der Entladung der Zelle auftretenden Prozessen gehéren. 
Einen ahnlichen Verlauf der Entladekurven findet man in der Arbeit von Neumann 
und Fink® iiber die chemische Reaktion im Braunsteinelemente. Zu beachten ist der 
additive Charakter der Kurven der Mischungen von natiirlichem mit aktiviertem 
Braunstein hinsichtlich Spannung und Entladezeit. 


4. VERSUCH EINER ANWENDUNG ZUR BRAUNSTEINKLASSIFIKATION 

Um die Anwendbarkeit unserer Methode zur Klassifikation der Braunsteine zu 
priifen, untersuchten wir 20 verschiedene natiirliche und kiinstliche Braunsteine. 
Sie wurden mit dem Depolarometer untersucht und zur Kontrolle aus ihnen die 





Kapazitat der Taschenlampenzelle, Ah 





10 20 
Entladezeit der Prufzelle bis O°66V, Min 


Proportionalitat zwischen den Kapazitaten der Taschenlampenbatterien und 
den Entladungszeiten des Depolarometers. 


liblichen Trockenelemente hergestellt. Diese fabrikmiassig hergestellten Zellen fiir 
2 bis zu einer 


Taschenlampenbatterien wurden Uber einen Widerstand von 3,33 ¢ 
Endspannung von 0,66 V entladen. 

Tabelle 1 enthalt Angaben uber die wichtigsten Eigenschaften der verwendeten 
Braunsteine (MnO,-Gehalt, Feinstruktur, Verunreinigungen), sowie iber die 
Kapazitat der mit ihnen hergestellten Taschenlampenbatteriezellen und tiber die 
Entladezeit der Priifzelle. Tabelle 1 bestatigt ferner, dass der MnO,-Gehalt nicht als 
einziges Mass fiir die Depolarisationsfahigkeit anzusehen ist. 

Abb. 5. zeigt die Proportionalitat zwischen den Kapazitaéten von gewdhnlichen 
Trockenzellen und den mit der Priifzelle erhaltenen Werten. Jeder der 20 Punkte, 
die auf der Abbildung eingezeichnet sind, gibt die Entladezeit der Priifzelle und die 
Kapazitat der Trockenzelle an, welche mit einer bestimmten Braunsteinsorte erhalten 
wurden. Die Nummerierung der Punkte auf dem Diagramm entspricht den 
Braunsteinnummern der Tabelle |. 

Die Lage der Punkte langs der Geraden beweist, dass die mit dem Depolarometer 
erhaltenen Ergebnisse tatsachlich parallel zu den Kapazitaten der gewéhnlichen 
fabrikmassigen Zellen verlaufen. 

Die Abweichung einiger Punkte von der Geraden liegt vermutlich an der verschie- 
denen Empfindlichkeit mancher Braunsteine gegeniiber der Zusammensetzung der 
Depolarisationsmischungen. 
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TABELLE | 


Kapazitat der Taschen- 
lampenbatterie 
bei Entladung bis 
0,66 V bei 3.33 Q pro 
Zelle 
(Ah) 


RO6ntgenanalyse SiO,g-Gehalt 


( ) 


MnO, «SiO 
und nicht identif 
Kristallphase 


MnO, 
SiO 


MnO, 


MnO, 
u. nicht identif 


Kristallphase 


MnO 
SiO. ~ 


MnO, 


MnO SiO 
robkristallin 


MnO. SiO 
grobkristallin 


MnO SiO, 


Schwach 
ausgebildet 
MnO, 


MnO, 


MnO, 


MnO, 


MnO 


MnO, 


Entladezeit der Prif- 

zelle bis 0,66 V_ bei 

35 mA Dauerbelas- 
tung 
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Einen weiteren Beweis fiir die Empfindlichkeit unserer Methode bieten die 
Entladungskurven von Mischungen von aktiviertem Braunsteins mit Naturbraunstein. 
Es wurden 12 Priifzellen mit einem Gehalt von 0 bis 100°, aktivierten Braunstein 
untersucht. Parallel dazu wurden mit demselben Braunsteingehalt gewéhnliche 
Trockenzellen nach den technologischen Vorschriften A und B hergestellt. Die 


Depolarisationsgemische nach A besassen einen grésseren Gehalt an Acetylenruss 
als B. Abb. 6 zeigt das Ergebnis dieser Messungen in Gestalt von 3 Kurven. Auf 


20 30 40 SO 60 ‘ 80 
Gehalt des aktivierten Braunsteines in de 
Abs. 6. A und B Kapazitat von Taschenlampenbatterien in Abhangigkeit vom Gehalt 
an aktiviertem Braunstein, C Entladezeiten der Prifzelle in Abhangigkeit vom Gehalt 
an aktiviertem Braunstein 


dieser Figur befinden sich auf der y-Achse zwei Skalen: die erste gibt die Entladungs- 
zeit der Priifzellen in Minuten an, die zweite die Kapazitat der gewéhnlichen 
Trockenelemente in Amperestunden. Die Kurve C, die die lineare Abhangigkeit der 
Kapazitat der Versuchszelle von ihrem Gehalt an aktiviertem Braunstein zeigt, legt 
ein befriedigendes Zeugnis von der Empfindlichkeit und Genauigkeit der be- 
schprochenen Methode ab. 

Von den iibrigen 2 Kurven A und B zeigt A ebenfalls eine lineare Abhangigkeit, 
dagegen weist die Kurve B eine Verkrimmung bei 60%, Gehalt an aktiviertem 
Braunstein in der Mischung auf. Bei dieser Gelegenheit wurde festgestellt, dass die 
Vorschrift A bessere Resultate liefert bei Mischungen mit hohem Gehalt an aktivier- 
tem Braunstein, wahrend die Vorschrift B bei Mischungen mit geringem Gehalt 
besser ist. 

5. VERSUCHE ZUR ERMITTLUNG DER ZUSAMMENSETZUNG 
DER DEPOLARISATIONSGEMISCHI 

Wir haben auch die Eignung des Depolarometers fiir Untersuchungen der 
Zusammensetzung der Braunsteinmischungen gepriift. Bei diesen Versuchen verwen- 
deten wir einen elektrolytischen Braunstein und zwei Naturbraunsteine verschiedener 
Herkunft A und B. Die Zusammensetzungen wurden so gewahlt, dass der Einfluss 
von Acetylenruss- und Salmiakgehalt auf die Kapazitaét verschiedener Braunsteine 
festgestellt werden konnte. Die Kurven der Abb. 7. und 8. zeigen, dass die einzelnen 
Braunsteine auf die Anderung der Zusammensetzung des Gemisches ungleich 


reagieren. 
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fliisse des Russ- und Graphitgehalts auf die Depolarisationsfahigkeit 
verschiedener Braunsteine 
Elektrolytischer Braunstein 
Naturbraunstein B 
Naturbraunstein A. 


Der Einflus von Acetylenruss kommt am meisten zum Ausdruck beim elektroly- 
tischen Braunstein, dagegen weisen die Naturbraunsteine nur einen geringen Anstieg 
der Kapazitaét mit dem Russgehalt auf. Beim Salmiak sind die Verhaltnisse umge- 
kehrt. Beim elektrolytischen Braunstein ist der Einfluss des Salmiakgehalts gering, 
dagegen zeigen die Naturbraunsteine einen starken Anstieg der Kapazitat bei 
grésserem Salmiakgehalt 


Aus diesen Versuchen geht hervor, dass nicht alle Braunsteine in gleicher Weise 


auf die Anderung der Zusammensetzung der Depolarisationsgemische reagieren. 


Hier bestitigt sich der alte technologische Grundsatz, dass fiir jede Braunsteinart die 
optimale Produktionsvorschrift fiir die Depolarisationsmischung zunichst gefunden 
werden muss. Unsere Methode kénnte also bei solchen Vorversuchen wertvolle 
Dienste leisten, insbesondere was die Verkirzung der Versuchszeit anbelangt. 


7 


App. 8. Einfluss des Salmiakgehalts auf die Depolarisationsfahigkeit verschiedener 
Braunsteine. 
Elektrolytischer Braunstein 
Naturbraunstein B 
Naturbraunstein A. 
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TABELLE 2. EINFLUSS DES RUSS- UND GRAPHITGEHALTS AUF DIE DEPOLARISATIONSFAHIGKEI1 
VERSCHIEDENER BRAUNSTEINI 
Angegeben sind die Entladezeiten (in Min) in Abhangigkeit von der Elektrodenzusammen- 


setzung (in ) bei derselben Elektrolytlésung 
70°, Braunstein 10°, Salmiak konstant 


94°. Braunstein 
6°. Russ 4°. Russ 6°. Russ Russ 10°, Russ 
16 Graphit 14°, Graphit 2%, Graphit 10 Graphit 


Braunsteinsorte 


Elektrolytischer 
Braunstein 


Naturbraunstein A 9’ 00 


Naturbraunstein B 10° 00 9’ 00 


TABELLE 3. EINFLUSS DES SALMIAKGEHALTS AUF DIE DEPOLARISATIONSFAHIGKEIT 
VERSCHIEDENER BRAUNSTEINE. 
Angegeben sind die Entladezeiten (in Min) in Abhiangigkeit von det 
Elektrodenzusammensetzung (in ) bei derselben Elektrolytlésung 
70 Braunstein 4°. Russ konstant 


94°. Braunstein 
Braunsteinsorte ~ . 
6% Graphit 10°, Salmiak 14° Salmiak 16°, Salmiak 


16°, Graphit 12° Graphit 10°, Graphit 


Elektrolytischer ‘ % 


Braunstein 


Naturbraunstein A 9’ 00 


Naturbraunstein B 10’ 00 


Schliesslich sei noch auf eine weitere Anwendung unserer Methode aufmerksam 


gemacht: 
Der ausfliessende Elektrolyt kann auf den Gehalt von Zn-lonen und zweiwertigen 


Mn-lonen polarographisch analysiert werden. Zum Beispiel wurde bei den 3 erwahnten 


Braunsteinen festgestellt, dass der elektrolytische Braunstein nur in sehr geringem 
Masse in Lésung ging (weniger als 0,2 mg auf 100 ml Elektrolyt), dagegen zeigten die 
Naturbraunsteine eine bedeutend gréssere Tendenz sich aufzulésen (etwa 10 mg auf 
100 ml Elektrolyt). Beim Zink sind die Verhaltnisse umgekehrt. Dies sei nur als 
vorlaufige Mitteilung angefiihrt, da eine genauere Untersuchung noch im Gange ist. 

Die Bestimmung des in Lésung gehenden Mangans kann bei der Priifung der 
Lagerungsfahigkeit der Zellen behilflich sein. 
Anerkennung—Herrn Mgr. E. Forecki sei auch an dieser Stelle fiir die Mithilfe bei der Bearbeitung 
des experimentellen Teils gedankt. 
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DISKUSSION 
K. Appe_t (Antwort auf die Frage von Herrn Huser): Die Geschwindigkeit des Durchflusses 
des Elektrolyts ist konstant und betragt ca. 1 ml/min 
C. DROTSCHMANN: Die Messmethodik sollte darauf Riicksicht nehmen, dass zur Depolarisation 
die Grenzflache MnO,/H~/e, also die Benetzung des MnO, mit Elektrolyt einerseits und der 
Kontakt mit dem Elektronenleiter (Acetylenruss) anderseits nétig ist. Bei sehr feinkérnigen MnO,- 
Sorten diirft as MnO C-Verhaltnis 6: 1 nicht ausreichen, um die maximale Ah-Ausbeute zu 


au 
' hen 
C en 


L 
K. AppeL_t: Bei unseren Messungen wurde eine Braunstein-Mischung verwendet, die nur 6°% 


Acetylenruss enthielt (also MnO,: C-Verhaltnis 16 : 1) 

Wie ich schon in meinem Vortrag erwahnt habe, wurde zur Priifung ein Braunstein von 0,06~0,075 
mm gewahlt. Die Wahl dieser Korngrésse erméglicht die Einhaltung von gleichbleibenden experi- 
mentellen Bedingungen. Ausserdem ist diese Korngrésse des Braunsteins fiir die Batteriefabrikation 
geeignet. Ein Ubergang zu anderen Korngréssen des zu pt iifenden Braunsteins ist mdglich, aber es 
sind dann andere Versuchsbedingungen notwendig. 

Alle natiirliche und elektrolytische Braunsteine (uber 20 Sorten), die wir gepriift haben, hatten 
eine Korngrésse von mehr als 0,07 mm. Die feinen Braunsteinsorten, wie Manganit, werden heute 


Batterieerzeugung fast nicht verwendet 
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UBER DIE ANWENDUNG DER POTENTIALMESSUNG VON 
PULVERELEKTRODEN UND DER UNTERSUCHUNG 
KATALYTISCHER EIGENSCHAFTEN ZUR CHARAK- 
TERISIERUNG VON AKKUMULATORBLEISTAUB* 


K. APPELT. M. ELBANOWSKI und A. JANKO 


Centralne Laboratorium Akumulatoréw i Ogniw, Poznan-—Staroleka, Polen 


Zusammenfassung—Es wird berichtet iiber | ntersuchungen von Betriebsbleistauben, die aus Kugel- 
miuhlen stammen, und von solchen die durch Zerstaubung von fliissigem Blei hergestellt wurden, 
zwecks Feststellung verschiedener Eigenschaften 

Die Bleistaube wurden sowohl in die tetragonale wie auch in die rhombische Modifikation 
libergefiihrt. Zum Vergleich mit den Betriebsbleistauben wurden beide Modifikationen mechanisch 
zerrieben, um Kristallgitterst6rung— hervorzurrufen 

Zum ersten Mal wurde die Methode der Adsorptionspotentialmessung nach Tomassi und die 
Methode der Untersuchung katalytischer Eigenschaften durch peroxydative Oxydation von 
Indigokarmin nach Krause angewandt. Die Pulverelektroden aus Miihlenstaub haben etwa dieselben 
Potentiale wie die mit der tetragonalen Modifikation (mit gest6rtem Kristallgitter) hergestellten 


Pulverelektroden. 


Abstract—Various properties of ball mill lead dust as well as of lead dust obtained by atomizing 
liquid lead have been studied. 

The lead dusts were converted both to the rhombic and the tetragonal modification. For 
comparison with the technical lead dusts both modifications were mechanically pulverized, in order 
to obtain lattice defects 

Tomassi’s method of the measurement of the adsorption potential and the catalytical method of 


Krause, which have not been hitherto applied in such studies, were used. 


Résumé— Mise en évidence des propriétés des poussiéres de plomb, en relation avec son emploi comme 
masse active des accumulateurs. L’on mesure pour cela le potentiel d’adsorption d’électrodes 
constituées par des poudres a base de plomb, ainsi que leurs propriéteés catalytiques. 

Le broyage du PbO semble étre responsable de la forte augmentation du potentiel, tout au moins 
en ce qui concerne la variété tétragonale, ce qui pourrait étre di a une destruction partielle du réseau 
cristallin. Les mesures effectuées avec le PbO rhombique avant et aprés broyage ne font apparaitre 


que de faibles différences de potentiel d’adsorption. 


Das Ziel der vorliegenden Untersuchung war die Feststellung derjenigen Eigenschaften 
des Bleistaubes, die seine Eignung als aktive Masse beim Akkumulator bestimmen. 

Es gelangten zwei Methoden zur Anwendung: die Messung des Adsorbtions- 
potentials der Pulverelektroden nach Tomassi' sowie die Messung der katalytischen 
Wirkung von Mehrstoffkatalysatoren nach Krause’*. 


BESCHREIBUNG DER METHODE VON TOMASSI! 

Diese Methode beruht auf der Messung des Potentials von Pulverelektroden gegen 
eine Bezugselektrode, die im vorliegenden Falle eine gesattigte Kalomelelektrode war. 
Das zu untersuchende Pulver befand sich in einem Reagensglas, das mit einer Offnung 
versehen war, um die Befeuchtung mit Elektrolyt (KCI-Athanol-Lésung) zu 
gewahrleisten. Das Pulver war in Beriihrung mit einer Platinelektrode, die als 

* Vorgetragen an der 10. CITCE-Tagung, Amsterdam, September 1958. 


227 
43 





K. Appect, M. ELBANowSKI und A. JANKO 


Elektronenableiter diente. Die in den Tabellen angegebenen Potentialwerte wurden 


4 Stunden nach dem Eintauchen des Pulvers gemessen. 


BESCHREIBUNG DER METHODE VON KRAUSI 
> beruht auf der Untersuchung der Peroxydation von Indigokarmin 
ieit eines Mehrstoffkatalysators, welcher aus dem zu priifenden Pulver als 
K obalt-lonen als Aktivator besteht. 

Es wurden 0,100 g Pulver verwendet. Diese Probe wurde in einem Erlenmeyer- 
kolben mit | ml Kobaltsalzlésung [Co( NO,),] versetzt. 1 ml dieser L6sung enthielt | mg 
Kobaltionen Co**. Ferner wurden 50 ml einer 0,6°,-igen H,O, Lésung und 10 ml 
Indigokarminlésung hinzugefiigt. | ml Indigokarminlésung enthielt 1,665 mg 
Indigokarmin. Die Probe wurde in einen Thermostaten von 25° C gestellt. Die 
Messung der Extinktion erfolgte nach 2 und 4 Stunden. — Bei jeder Messung wurden 
Blindversuche durchgefihrt Einerseits wurden zu 10 ml Indigokarminlésung 50 ml 
0.6°.-igen H,O, hinzugefiigt; andererseits wurden zu 10 ml Indigokarminlésung 

ges H,O, sowie | ml Kobaltsalzlésung zugegeben. In beiden Fallen 


] 


‘Iben Extinktionswerte (6.25 nach 2 Stunden und 6,00 nach 4 Stunden) 


+ 


wurden Bleistaube aus Betriebskugelmiihlen (Abb. 1) und ein 


das durch Zerstitubung von fliissigem Blei in Luft erzeugt wurde (Abb. 2). 
Pulver wurden in tetragonales PbO (Abb. 3) und rhombisches PbO (Abb. 4) 


ausgebildetem Kristallgitter Ubergefiihrt. Die polymorphe Umwandlung 


erfolgte nach Clark* durch Résten in einem Tiegel, bei 450°C im Falle der tetragonalen 
Modifikation, bei 600°C bei der rhombischen Modifikation. Das tetragonale und das 


rhombische PbO wurden darauf einer Kaltbearbeitung unterworfen. Sie wurden in 
einem hatmOrser zerrieben, um einen dhnlichen Effekt wie beim Mahlen zu erreichen 
(Abb. 5 und 6). Zur Feststellung der Gitterform, sowie zur Abschatzung der Kristal- 
litgrésse und des Grades der Deformation des Kristallgitters unter dem Einfluss des 
Mahlens wurden nach der Methode von Debye-Scherrer R6ntgenbilder aufgenommen 
(Durchmesser der Kamera 114,6mm; Kupferstrahlung). 

Die Ergebnisse der Messungen sind in den Tabellen | bis 3 zusammengefasst. 

labelle 1 enthalt Angaben ber die 3 Ausgangspulver. 

Tabelle 2 gibt die Potentialwerte der aus den Ausgangspulvern erhaltenen 
tetragonalen und rhombischen Bleioxyde an, vor und nach dem Zerreiben. 

labelle 3 zeigt die durch peroxydative Entfarbung von Indigokarmin bestimmte 
katalytische Wirksamkeit der Ausgangspulver sowie der daraus gewonnenen tetra- 
gonalen und rhombischen Bleioxyde, zerrieben und unzerrieben. 

le 1 enthalt Angaben iiber diejenigen Eigenschaften der Ausgangspulver, 

welche Ublicherweise zur Charakterisierung der Akkumalator-Bleistraube herange- 
zogen werden. Die in Spalte 9 dieser Tabelle angegebenen Oberflachengréssen 
wurden durch Siebanalyse mit Hilfe der Sedimentationswaage nach Figurowski 
erhalten Als Sedimentationsflissigkeit wurde reines Benzol verwendet. Die 
Messwerte stellen also nicht die wirkliche Oberflache dar, denn sie beriicksichtigen 
nicht die Porositat der Kérner, wie es z.B. die Adsorptionsmethode mit Stickstoff 
oder Farbstoffen tut. Die Potentialmessungen unterscheiden deutlich die Miihlen- 
bleistaube A, B vom Bleipulver X. Die Pulver A und B weisen ein Potential von 
etwa 700 mV auf. Pulver X besitzt ein Potential von etwa 170 mV. 
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Réntgenographisch wurde in den Pulvern A und B die Anwesenheit von metalli- 
schem Blei und von tetragonalem PbO mit bei grésseren Ablenkungswinkeln verwa- 
schenen Linien festgestellt, was auf eine St6rung des Kristallgitters hindeutet. Das 
Pulver X besteht aus metallischem Blei, tetragonalem und rhombischem PbO mit 


grésseren Kristalliten und gut ausgebildetem Kristallgitter. Die Oberflache dieses 


Pulvers, nach dem Ergebnis der Sedimentationsanalyse beurteilt, ist etwa 2 mal so 


gross wie diejenige in den Fallen A und B. Die Messungen der katalytischen Aktivitat 
zeigen keine ausgeprigten Unterschiede zwischen den Gruppen A, B und X. 


TABELLE 2. POTENTIAL IN MV VON PULVERELEKTRODEN AUS TETRAGONALEM 
UND RHOMBISCHEM PbO (VOR UND NACH DER KALTBEARBEITUNG) 


Tetrag. Modif Rhomb. Modif Rhomb. Modif. 


verrieben zerrieben 


Tetrag. Modif 


140 20 
mit rhomb mit rhomb 
Riickstand Ruckstand 


100-140 


Miuhlenbleista 


Diese Ergebnisse werfen folgende Fragen auf: 


1. Wodurch werden die Potentialunterschiede hervorgerufen ? 


(a) Durch die Gitterst6rungen infolge des Mahlens? Das Mahlen erfolgt nur 
bei A und B aber nicht bei X. 

(b) Durch die Grésse der Oberflache? Die Oberflache von X ist 2 mal so 
gross als diejenige von A und B. 

(c) Durch die Grésse der Kristallite? A und B besitzen Kristallite von der 
Gréssenordnung 104 cm, Pulver X ebenfalls solche von der Gréssenordnung 


10-4 cm, aber auch groéssere. 


2. Welches sind die Merkmale der katalytischen Methode? Gewisse Antworten 
kann man in den Tabellen 2 und 3 finden. Der Ubergang aller 3 Pulver A, B und X 
in tetragonales PbO verursacht einen Ausgleich der Potentialwerte (120-160 mV) und 
der katalytischen Wirksamkeit. R6ntgenographisch stellt man bei den polymorphen 
Modifikationen ein gut ausgebildetes Kristallgitter fest (infolge R6stens der Ausgangs- 
pulver). Beim Résten des Pulvers X bei 450°C bleibt die rhombische Modifikation, 
welche schon im Ausgangspulver vorhanden ist, erhalten. Die Kristallite der rhom- 
bischen Modifikation sind grésser als die der tetragonalen. Beim rhombischen PbO 
verindert sich das Potential beim Zerreiben nur wenig; es erreicht einen Wert von 
etwa 120 mV. Dagegen verursacht das Zerreiben des tetragonalen PbO, das aus den 
3 Ausgangs-Pulvern erhalten wird, einen Anstieg des Potentialwertes bis auf etwa 
500 mV. R6ntgenographisch wird eine Stérung des Kristallgitters festgestellt. Beim 
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Zerreiben des tetragonalen PbO erfolgt ein teilweiser Ubergang in eine andere, noch 


nicht definierte Kristallform. Es handelt sich wahrscheinlich um Mennige. 

Es scheint, dass die Potentialmessung der Pulverelektroden mit grosser Empfind- 
lichkeit die beim Zerreiben eintretenden Gitterst6rungen der tetragonalen Kristallite 
anzeigt. Anscheinend gestattet aber die Potentialmethode keine Beurteilung der 
Unterschiede in den Kristallitgr6ssen und auch keine Feststellung der polymorphen 
Umwandlung des tetragonalen und rhombischen PbO mit gut ausgebildetem 
Kristallgitter. Die katalytische Aktivitat der untersuchten Substanzen, mit Co**-Ionen 
als Aktivator bestimmt, offenbart nur in geringem Masse die Gitterst6rungen. Dagegen 
kann die Verminderung der katalytischen Wirkung des rhombischen PbO mit grossen 
Kristalliten dadurch verursacht sein, dass die wirkliche Oberflache kleiner ist. Es kann 
sein, dass die Verwendung eines anderen Aktivators an Stelle von Co** deutlicher die 
Anderung des Kristallgitters zeigen wiirde. Vorausgesetzt, dass die Aktivitat auf 
die Anderung der Pulveroberflaiche empfindlich ist, kann man annehmen, dass 
zerriebenes, rhombisches PbO verkleinerte Kristallite aufweist. 

Diese Hypothese wird durch die Ergebnisse der R6ntgenanalyse bestatigt, mit der 
festgestellt wurde, dass die Kristallite beim Zerreiben des rhombischen PbO kleiner 
werden, wobei eine teilweise Umwandlung der rhombischen in die tetragonale 
Modifikation eintritt. Zur Zeit ware noch die Erscheinung der Steigerung der 
katalytischen Aktivitat des rhombischem PbO nach dem Zerreiben zu erklaren. In 
diesem Fall registriert die Methode der Potentialmessung keinen Einfluss des Zerreibens 
des rhombischen PbO. Beschrankt man sich auf die Betrachtung des Miihlenblei- 
staubs, der keine rhombische Modifikation enthalt, k6nnte man die Annahme wagen, 
dass seine wichtigste Eigenschaft durch die Gitterstérungen der tetragonalen PbO- 
Kristallite bestimmt wird. Diese beinflusst nicht nur das Fertigprodukt, sondern auch 
die optimalen Bedingungen fiir den Mahlprozess. Bekannt ist der grosse Einfluss 
z.B. des Kugeldurchmessers und der Belastung der Miihle auf die Bleistaubqualitat. 
Auch die Beinflussung der Porositat und der Aufnahmefahigkeit von Wasser und 
Saure kann wahrscheinlich in ahnlicher Weise erklart werden. 

Die weiteren Ergebnisse der vorliegenden Arbeit, die noch nicht abgeschlossen ist, 
werden von der Moglichkeit abhangen, den Stérungsgrad der Kristallgitter genauer 
zu bestimmen. Wir beabsichtigen, die Untersuchung dieser Frage weiterzufihren. 
{nerkennung—Herrn Prof. A. Krause und Herrn Prof. W. Tomassi méchten wir fiir die uns ge- 
wahrten Ratschlage bei der Einfiihrung ihrer Methoden bestens danken. : 


LITERATUR 


1. W. Tomassi, Przem. Chem. 36, 500 (1957) 
2. A. Krause, Bull. Soc. Amis. Sci. Lett. Poznan, 13, 155 (1956). 
3. G. L. Clark. J. Amer. Chem. Soc. 63, 4 (1941) 


DISKUSSION 


Dr. Voss: Welchen Elektrolyten verwendeten Sie fiir Ihre Potentialmessungen und welches Potential 
messen Sie? 

K. AppELT: Zum Messen des Potentials der Pulverelektroden nach Tomassi verwendet man eine 
Ethanol-Lésung von KCl, also eine Lésung, die mit dem Pulver fast nicht reagiert. Die 


gemessenen Potentialwerte sind Adsorptionspotentiale. 
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PREDETERMINATION DU COMPORTEMENT DE METAUX 
ET D’ENROBAGES POUR ANODES REACTIVES* 


VANLEUGENHAGHE, J. VAN MUYLDER et M. POURBAIX 
Centre Belge d’Etude de la Corrosion (CEBELCOR), Bruxelles 


Résumé—Les courbes de polarisation anodique et cathodique du zinc en présence d’extraits aqueux 
d’enrobages peuvent étre utiles pour prédéterminer le comportement du métal et de son enrobage 


aux points de vue de leur utilisation comme anode réactive 


Abstract—Anodic and cathodic polarization curves for zinc in presence of aqueous extracts of 
backfills can be used to predict the behaviour of the metal and its backfill from the point of view of 


their use in reactive anodes. 


Zusammenfassung—Die anodischen und kathodischen Ueberspannungskurven des Zinks in An- 
wesenheit wasseriger Extrakte seiner Ummantelung gestatten gewisse Voraussagen tiber das Verhalten 


des Metalls und seiner Ummantelung. 


EN vue de la mise au point d’un test rapide d’appreciation de la qualite d’un échantillon 


de zinc et d’enrobage destinés a étre utilisés comme anode réactive pour la protection 


Fic. la. Polarisation anodique et cathodique du zinc “pur” en présence d’extraits 
aqueux de deux enrobages 
Enrobage A: bentonite (3p) + gypse (Ip) 


Enrobage B: argile sablonneuse 
fo) S 


de structures enterrées, nous avons procédé a des études d’orientation sur le com- 


portement électrochimique du zinc “pur’’, 4 moins de 0,002% de fer (99,991 % Zn) 
et de zinc ordinaire a 1,15° de plomb (98,75 %, Zn).' 
Nous avons notamment: 
(a) déterminé des courbes de polarisation du zinc en présence d’extraits aqueux 
4 100 g/l d’enrobage industriel (3 parties de bentonite américaine et | partie 


de gypse) et d’argile sablonneuse (Fig. la et 1b), 


* Travaux effectués sous les auspices de la Commission Technique CT.4 du CEBELCOR 
“Protection Cathodique”’, avec l’appui de I’Institut pour l’ Encouragement de la Recherche Scientifique 
dans I Industrie et dans l’Agriculture—I.R.S.I.A.,et presentés a la 10e Reunion du CITCE, Amsterdam, 
Septembre 1958. 
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Fic. 1b. Polarisation anodique et cathodique du zinc ordinaire en présence d’extraits 
aqueux de deux enrobages. 
Enrobage A: bentonite ( 3p) gypse (Ip) 


Enrobage B: argile sablonneuse. 


Fic. 2. Influence de l’addition de platine a l’extrait aqueux d’un enrobage industriel 
sur la polarisation anodique et cathodique du zine “pur” 


(b) etudie Vinfluence d’une impureté a faible surtension dhydrogéne (acide 


chloroplatinique) ajoutée intentionnellement dans l’extrait aqueux (Fig. 2), 
(c) étudié l’influence d’une cathode a faible sur tension d@hydrogéne sur le com- 


portement anodique du zinc pur (Fig. 3). 





Prédétermination du comportement de métaux et d’enrobages pour anodes réactives 


A partir de courbes de polarisation nous avons déduit les rendements de courant 
en fonction de la densité de courant (Fig. 4). 


Nous avons ensuite mesuré les rendements de courant d’anodes de zinc pur et 


ordinaire en présence d’enrobages sous forme de pates, en faisant circuler pendant 


v2 
-0,4| 





3. Polarisation anodique du zinc “pur” et cathodique du platine en présence 
d’extraits aqueux de deux enrobages industriels. 


mA mM 


Fic. 4. Influence de la densité de courant sur le rendement de courant en présence 
d’extrait aqueux d’enrobage industriel (déduit des courbes de polarisation). 
Zn “pur” Zn ordinaire 


10 jours un courant électrique d’intensité constante entre une anode de zinc et une 
cathode de fer (Fig. 5). 

Les rendements de courant ainsi trouvés ont été comparés a ceux déduits a partir 
des courbes de polarisation. Dans le cas particulier des deux qualités de zinc et des 
trois types d’enrobage que nous avons étudiés, nous avons constaté que le classement 
qualitatif des zincs et des enrobages est le méme, avec cependant une differentiation 
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j'ele 


densité de courant sur le rendement de courant et sur les 
courants de réduction d’anodes en zinc 
1. Eau 1000 g, bentonite 250 g, gypse 83 g 
2. Eau 1000 
3 


Enrobage 


argile sablonneuse 3000 g 
20 mg/kg de Pt 


beaucoup plus grande lorsqu’on calcule les rendements a partir des courbes de 
polarisation en presence d’extraits aqueux. 

L’établissement de courbes de polarisation peut donc étre utile 4 la prédétermina- 
tion du comportement du métal et de son enrobage aux points de vue de leur utilisation 
comme anode réactive. 

REFERENCES 


1. J. VAN MuyLper, C. VANLEUGENHAGHE et M. PourBAtx, Etude sur le comportement du zinc 
comme anode réactive. Rapport Technique RT.65 du CEBELCOR (1958) 
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SUR LA PASSIVATION DU FER PAR LES 
PERPEROSMIATES* 


N. DE ZOUBOV et M. POURBAIX 
Centre Belge d’Etude de la Corrosion (CEBELCOR), Bruxelles 


EN superposant au diagramme tension—pH de corrosion, immunité et passivation du 
fer les lignes qui, au diagramme d’équilibre tension—-pH du systeme osmium-—eau,! 


représentent les circonstances dans lesquelles Ja réduction de solutions 0,01 molaires 


. . /, 
immunctte 


-1,4- 


4 


| 
7 > on 
=2 0 


FiG. 1. Domaines théoriques de corrosion, d’immunité et de passivation du fer en 
présence de solutions renfermant 10~*? mol/l. de perperosmiate (1,9 g/l d’Os) 


en perperosmiate peut conduire a la formation de corps solides tels que OsO, et Os 
métallique, on obtient une figure représentant les circonstances théoriques de corrosion, 
d’immunité et de passivation du fer en présence de solutions renfermant 10~? mol/l. 
de perperosmiate (Fig. 1) 

La figure ainsi obtenue montre que l’osmium est un des meilleurs passivants, son 
efficacité dépassant encore celle des pertechnétates. 

Ces conclusions sont en harmonie avec les résultats d’études expérimentales de 
CARTLEDGE?: l’acide perperosmique et l’ion TcO,~ sont les seules substances connues 
assurant une aussi bonne protection du fer dans les milieux acides ou neutres. 

* Travaux effectués au Laboratoire de Chimie Physique Appliquée de l'Université Libre de 
Bruxelles, avec l’appui de l'Union Miniére du Haut Katanga et de IInstitut pour Encouragement de 
la Recherche Scientifique dans I’Industrie et dans l’Agriculture, I.R.S.I.A., et presentés a la 10e 
Réunion du CITCE, Amsterdam, Septembre 1958. 
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La tension d’électrode du fer atteint, en présence d’acide perperosmique, la tension 
d’équilibre du couple Os(OH),/OsO gag. 


REFERENCES 
1. N. pE ZouBov et M. PourBAIx, Comportement électrochimique de osmium. Diagramme d’équi- 
libre tension-pH du systeéme Os—H,O, a 25°C. Rapport Technique RT. 61 du CEBELCOR (1958). 
2. G. H. CartTLepce, J. Phys. Chem. 60, 1571 (1956) 
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CONTRIBUTION A L’ETABLISSEMENT D’UN ATLAS 
D’EQUILIBRES ELECTROCHIMIQUES* 


C. VANLEUGENHAGHE, J. VAN MUYLDER, N. DE ZOUBOV et M. POURBAIX 
Centre Belge d’ Etude de la Corrosion (CEBELCOR), Bruxelles 


en collaboration avec: 
J. BESSON et W. KUNZ 
(Université de Sarrebriick) 
K. SCHWABI 


(Université de Dresde) 


Résumé—Depuis la 9e reunion de CITCE 4a Paris, en juillet 1957, le CEBELCOR a établi des dia- 
grammes d’équilibre tension—pH relatifs a 27 corps, en présence d’eau a 25°C. 
Sans entrer dans l’analyse de ces diagrammes qui a été faite par ailleurs, on indique l’application 


de ceux-ci a divers problemes concernant lhydrogéne, le sodium, le phosphore, le fluor et osmium. 


Abstract—Since the 9th meeting of CITCE in Paris in July 1957, CEBELCOR workers have established 


equilibrium potential-pH diagrams for 27 substances in the presence of water at 25°C 


With analysis of these diagrams, which is published elsewhere, the present note indicates theit 


application to several problems concerning hydrogen, sodium, phosphorus, fluorine and osmium. 


Zusammenfassung—Seit der 9. CITCE-Tagung in Paris 1957 sind vom CEBELCOR die Spannungs 
pH-Diagramme von 25 Stoffen in Anwesenheit von Wasser bei 25°C aufgestellt worden. Ohne auf 
die Einzelheiten dieser Diagramme einzugehen, werden verschiedene Anwendungen aus den Gebieten 
des Wasserstoffs, Natriums, Phosphors, Fluors und Osmiums angegeben. 


Depulis la 9e reunion du CITCE a Paris, en juillet 1957, le CEBELCOR a établi des 
diagrammes d’équilibre tension-pH relatifs aux 27 corps suivants, en présence 
d’eau a 25°C: 
Hydrogéne. 
Lithium, sodium, potassium, rubidium, césium. 
Béryllium, calcium, strontium, baryum. 
Radium. 
Gallium, indium, thallium. 
Carbone, silicium. 
Azote, phosphore. 
Oxygene. 
Or. 
Mercure. 
11. Ruthénium, rhodium, palladium. 
12. Osmium, iridium, platine. 


Les valeurs d’enthalpies libres de formation adoptées pour le calcul des diagrammes 


sont, 4 quelques exceptions prés, celles données par W. M. Latimer’. 


* Travaux effectués au Laboratoire de Chimie Physique Appliquée de l'Université Libre de 
Bruxelles, avec l’'appui de Union Miniére du Haut Katanga et de I’Institut pour l’Encouragement 
de la Recherche Scientifique dans I’Industrie et dans l’Agriculture, I.R.S.LA., et présentées a la 
10e Réunion du CITCE, Amsterdam, Septembre 1958. 
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9 0 11 12 13. 14 


i a Se L L — 


Fic. 1. Diagramme d’équilibre tension-pH du systeme hydrogéne-eau a 25 °C. 


L’analyse detaillée de ces diagrammes a été faite par ailleurs (Réf. 2 et 3) de sorte 


qu’on se limite ici 4 indiquer l’application de ces diagrammes a divers problémes, 


particuliérement en ce qui concerne I’hydrogéne, le sodium, le phosphore, le fluor 
et osmium 

(a) Hydrogéne. On explique la fragilite de décapage du fer et de l’acier par leur 
sursaturation en hydrogéne biatomique par suite de la valeur énorme de la pression 





Contribution a l’établissement d’un atlas d’équilibres électrochimiques 
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Amalgames Itgudes de sookum 
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Fic. 2. Influence du mercure sur la tension d’équilibre du sodium en présence d’une 
solution renfermant 108 g/l. de NaCl) (Dodero et al.*) 


d’équilibre de Phydrogéne atomique liée aux circonstances de pH et de tension 
réalisées Jors du décapage (Fig. 1). 

(b) Sodium. On montre que les amalgames de sodium, quoique plus stables que le 
sodium lui-méme, sont instables par rapport 4 hydrure de sodium NaH; lors de 
l’électrolyse d’un sel de sodium en solution aqueuse avec une cathode de mercure, il 
peut donc théoriquement se former de l’hydrure de sodium concurremment avec la 
dissolution du sodium dans le mercure et la formation d’amalgames (Fig. 2). 

(c) Phosphore. On détermine les conditions de pH dans lesquelles il y a possibilité 
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tances théoriques de formation de nickel par reduction dions Ni& 
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Contribution a l’établissement d’un atlas d’équilibres électrochimiques 


d’obtenir une s¢paration de nickel ou de cobalt dans les procédés de nickelage ou de 
cobaltage chimiques aux hypophosphites (Fig. 3 et 4). 

(d) Osmium. On indique les circonstances dans lesquelles les “‘perperosmiates”’ 
peuvent réaliser une passivation du fer par formation d’une couche d’oxyde d’osmium 
ou d’osmium métallique (Fig. 5). 
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SUR L’OBSERVATION MICROSCOPIQUE DE L’ETAT 
DE SURFACE DES ELECTRODES* 


I. EPELBOIN, M. ERNY et M. FROMENT 
ire de Physique (Enseignement) de la Faculté des Sciences, 


1 rue Victor Cousin, Paris 5‘ 


Abstract brief description of a method of microscopic observation of working electrode surfaces 


S fivel 


Zusammenfassung s wird eine optische Anordnung beschrieben, welche die direkte Beobachtung 
1 wihrend der Elektrolyse gestattet. Es wird ein Polarisationsmikroskop 
Lésung eintaucht. Bei stark reflektierenden Oberflachen wurde 


ng nach Nomarski benitzt, mit der u.A. die Vorgange beim elektro- 


LORSQU’ON examine a lair une surface traitee electrolytiquement, on n’est jamais 
certain qu’elle n’a pas ete alterée apres coupure du courant lorsqu’elle etait encore 
n, ou bien par le contact avec l’air. Il est donc interessant d’observer 


dans lelectrolyte et d’etudier les phases successives du 


dispositifs ont ete proposes dans ce but. La plupart d’entre eux 
ne fenetre de verre placee entre Pobjectif et l’electrolyte et le grossisse- 


e pas 200. D*’autre part, la distance entre l’electrode et la fenétre n’est 


que quelques dixi¢mes de millimétres et cette derniére est plus grande que la surface 


4 traiter. Pour assurer le renouvellement de l’electrolyte qui se trouve entre les deux, 
il est done nécessaire de faire circuler le liquide sous pression ce qui souvent perturbe 
les phénomeénes aux electrodes 

Nous décrivons ici un dispositif mieux approprie. L’appareil est un microscope 
métallographique non inverse dont lobjectif est immergée sans protection dans 
electrolyte. Avec un objectif 4 immersion, eau ou huile, d’ouverture numérique 0,75, 
nous pouvons atteindre le grossissement 750. La surface antérieure de l’objectif peut 
étre approchee extrémement pres de electrode, mais en utilisant des objectifs dont 
les distances libres dans le liquide sont differentes, on verifie que méme en agitant 
faiblement, les phénoménes aux electrodes ne sont pas perturbés. 

Pour observer les couches cristallines qui se forment au voisinage de l’électrode, 
nous effectuons |°examen en lumiére polarisee, nicols croisés. Nous avons surtout 
appliqué cette méthode a l’etude de la couche anodique pendant le polissage électro- 
lytique de différents métaux. Nous avons utilisé plusieurs bains, particuliérement 
ceux a base dions ClO, 

L’observation des surfaces metalliques est plus delicate. Particuliérement dans le 
cas du polissage électrolytique, les surfaces ont un pouvoir reéflecteur uniforme et 
révélent peu de détails. Pour remeédier a cet inconvenient, différentes méthodes 
interférentielles ont été proposées. Nous comparerons les plus récentes et expliquerons 
pourquoi notre choix s’est arréte sur le dispositif Nomarski 4 2 ondes polarisées. 

* Présenté a la 10e réunion du CITCE, Amsterdam, Septembre, 1958. 
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Nous obtenons des images trés détaillées et tres lumineuses qui permettent l’enre- 


gistrement cinematographique des phenomenes rapides. Nous avons utilisé l’ensemble 


du dispositif pour étudier les phenoménes anodiques: distinction entre oxydation 
et polissage électrolytique, observation des premicres phases de la corrosion, étude 
de la dissolution anormale de Al, Be. Le dispositif présente également un grand 
intérét dans l’éetude du polissage chimique car le metal est alors recouvert d’une 


épaisse couche visqueuse qui empéche les mesures précises de tension électrochimique. 


TEXTE DE L’INTERVENTION 


H. FiscHer: Dorf ich auf die Film-Aufnahmen von Pick hinweisen, der mit direkter Eintauchung 
des Objektives bei der elektrolytischen Abscheidung von Kupfer aus Kupfersulfatlosungen arbeitet, 


und ganz befriedigende Aufnahmen vom Kristallwachstum im vorigen Jahr gezeigthat Conf. Inst. 


Metal Finish. Torquay, 1958 
M. Dopero: Je felicite tout d’abord Monsieur Epelboin et ses colloborateurs pour les trés 


beaux résultats qu ils ont obtenus. Je suis 4 méme d’apprécier les difficultés quils ont du surmonter 


En effet, il y a cing ans environ j’avais €quipé un microscope métallographique avec un objectif a 
immersion de faible grossissement, enti¢rement en verre pour supporter l’immersion dans les 
solutions acides, et avec une camera permettent de prendre des vues en fonction d’un temps mesure. 
Mon intention était de réaliser un test de corrosion rapide pour les aciers inoxydables, dits aciers 
intachables, en étudiant cinematographiquement de développement du noircissement dans un liquide 
corrosif convenablement choisi. Pour des raisons independantes de mon laboratoire les essais 
n’ont pu étre poursuivis. Monsieur Epelboin, pourrait-il me dire ce qu'il pense de cette méthode et 
s’il la croit susceptible d’applications 

J'ai effectue, il y a plusieurs années deja, quelques recherches pour établir un test de corrosion 
par cinématographie en milieu aqueux. 

Je connais un certain nombre de difficultés 4 surmonter et j’apporte 4 Monsieur Epelboin et a 
ses collaborateurs mes plus vifs félicitations pour les tres beaux resultats qu’ils ont obtenus. 

H. FiscHeR: Was halten Sie von der Anwendung des Spiegelobjektives fiir das Studium det 
Elektrokristallisation 

MME. LAFORGUE: 
lisseur, son gradient de concentration et son raccordement a l’électrolyte? 


Votre méthode vous a-t-elle permis d’etudier la couche elle-méme, notemment 
son eps 
Sur quelle base arrangez-vous l’ordre de grandeur des 0,2 
Vous avez signalé influence “perturbatrice” de courant alternatif superpose. Cette perturbation 


) 


apparait-elle dans observation microscopique, comme une perturbation de la couche (variation 

d’épaisseur par exemple) ou comme liée a l’état de surface (zOnes de frontiére et zOnes planes 

agissant comme anodes ou cathodes selons le processus rappelé par le Professeur Fischer)? 
Avez-vous étudié le domaine des trés faibles surtensions, en particulier celui du cuivre en acide 


phosphorique seul (sans Cu initial). 
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SOLVATATIONS- UND DIFFUSIONSGESCHWINDIGKEIT 
BEI DER KOMPLEXEN AUFLOSUNG VON SALZEN* 


W. JAENICKE und M. HAAS! 
Physikalische Chemie und Elektrochemie der Technischen 
Hochschule, Karlsruhe, W. Germany 


Dir Auflésung von Salzen unter Hydrat- oder Komplexbildung wird unter der 
Voraussetzung diskutiert, dass sich zwischen Kristall und der an der Phasengrenze 
Stationir vorliegenden Lésung anniahernd chemisches Gleichgewicht einstellt. Dieses 
\ustauschstr6me fur Kationen und Anionen gekennzeichnet, deren Grdésse 

*n verschieden ist. Gleiche Durchtrittsgeschwindigkeit fiir beide 

wie sie fiir stationaére Auflésung erforderlich ist, bedingt dann eine kleine 
Uberspannung gegeniiber dem Gleichgewichtswert. Dabei wird das Salz als zweifache 
Elektrode angesehen und die Auflésungsgeschwindigkeit durch Riihrung variiert. 
Formeln fiir den Zusammenhang von Diffusionsschichtdicke und Uberspannung 


verschiedene Grenzfalle angegeben. Aus ihnen lasst sich in geeigneten 


1 


nihert die Hydratationsgeschwindigkeit entnehmen. 

Als Beispiel wird die komplexe Auflésung von Silberhalogenidschichten und ihre 
Umwandlung ineinander experimentell untersucht, indem jeweils an einer Schicht die 
Rotationsgeschwindigkeit stufenweise verandert und dabei die Potentialverschiebung 
gemessen wird. Die gefundenen Uberspannungen liegen zwischen —15 und +5 mV 
bei Diffusionsschichtdicken bis herunter zu ca 5 uw. Ihr Vorzeichen entspricht den 
theoretischen Vorstellungen. Unter den Versuchsbedingungen ergeben sich Aus- 
tauschstromdichten von 0,95 bis iiber 10 A/cm*. Ihre Grésse ist von den an der 
Phasengrenze vorliegenden Reaktionspredukten, u.U. infolge von Adsorption, 
abhangig 

dem Vortrag an der 10. CITCE-Tagung, Amsterdam, September 1958 und 
chem. 63, 521 (1959) 
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ZUR PASSIVITAT DES GALLIUMS* 


K. SCHWABI 


Technische Hochschule, Dresden, East Germany 


Das anodische Verhalten des Galliums wurde unterhalb (25°, 28° C) und oberhalb 
(32°, 35° C) seines Schmelzpunktes (29°, 75° C) in Chlorid-, Sulfat- und Perchloratlé- 
sungen untersucht. Die Messungen wurden sowohl amperostatisch wie potentio- 
statisch durchgefiihrt bei den amperostatischen Untersuchungen wurde das Potential 
zum Teil direkt mit Pionte/li-Kapillare, zum Teil aber auch indirekt nach einer neuen 
Unterbrechermethode! bestimmt, die den Spannungsabfall in der Deckschicht 
nicht mit in die Potentialmessung einbezieht, andererseits aber auch durch die 
Stromunterbrechung verursachte Potentialfehler zu eliminieren gestattet. 

Die anodische Auflésung des Galliums ist im fliissigen Zustand sehr viel weniger 
gehemmt als im festen Zustand. Beim Schmelzen sinkt das Potential der Galliumanode 
um etwa | V, so dass z.B. in Perchloratl6sung am festen Gallium Sauerstoffentwick- 
lung auftritt, wahrend das fliissige Gallium bis zu den héchsten Stromdichten mit 


geringer Hemmung in Lésung geht. Dies steht im Einklang mit der schon friher 


vertretenen Auffassung, dass nur fest in der Metalloberflache verankerte Deck- 
schichten eine wirksame Passivierung hervorrufen.* Die Polarisation hangt in 
starkem Masse vom Anion des Elektrolyten ab. Der am festen Metall sehr grosse 
Unterschied zwischen Chlorid und Perchlorat (1,3 V) verschwindet weitgehend am 
fliissigen Metall. Wenn auch in Sulfat das Potential am fliissigen Ga um 2,25 V bei 
5 mA/cm* niedriger liegt als am festen, so ist die anodische Auflésung noch immer 
stark gehemmt, so dass es bei héheren Stromdichten zur Gasentwicklung kommt. 
Diese Hemmung am flissigen Ga wird auf eine echte Durchtrittsiiberspannung evt. 
infolge der verschiedenen Ladungszahl von Kation (3) und Anion(2) zuriickgefihrt. 
Die Messungen mit der Unterbrechermethode haben ergeben, dass nach der direkten 
Methode bei Deckschichtenbildung Potentialfehler von > 1 V infolge des Span- 
nungsabfalls in der Schicht auftreten k6nnen. Auch mit dieser Methode werden am 
festen Gallium und anderen Metallen (z.B. Zn, Al) Polarisationswerte gemessen, die 
5-10 V tiber den Anionenentladungspotentialen liegen und als Aufladung des 
Metalls gegeniiber der von ihm durch eine isolierende Deckschicht getrennten Lésung 


aufzufassen sind. 


REFERENCES 
1. K. ScHWABE und G. LE Petit, Z. Elektrochem. 63, 480 (1959). 
2. K. Scuwase, Habilitationsschrift TH Diinki, Dresden (1933); Z. Elektrochem. 59, 663 (1955). 


* Auszug aus dem Vortrag an der 10. CITCE-Tagung, Amsterdam, September 1958. 
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ZUR ELEKTROKRISTALLISATION VON LEGIERUNGEN 
UND ZU IHRER PHASENSTRUKTUR* 


POLUKAROW, K. M. GORBUONOVA und W. W. BONDAR 
Physical Chemistry of the Academy of Sciences of the U.S.S.R., 
Moscow 71. U.S.S.R. 


die Frage behandelt, aus welchen Griinden in gewissen Fallen der 
lung von Metallen im Gegensatz zum Zustandsdiagramm ein Einphasen- 
1 in anderen Fallen Zweiphasenlegierungen, die eine reine Komponente 
lle Daten, die sich u.a. auf die Systeme Kupfer-Blei, Kupfer- 
-Nickel, Silber-Kupfer beziehen, zeigen, dass die Phasenzusam- 
Grund eines Vergleicl ler elektrochemischen Parameter det 
Legierung (Uberspannung) und der Gréssen, die die Kinetik det 
akterisieren (Keimbildungsarbeit), vorausgesagt werden kann 
lte Abhangigkeit der Zusammensetzung Uber- 
K athode, bei der det Prozess VOI sich geht, 
I ntstehung von metastabilen Phasen bei det 


bei hoher Uberspannung sich entladenden 


codeposition of metals a deposit is sometimes formed, which is in 
In certain cases one obtains a single phase of mixed crystals, 

nclude one pure component. The reasons for this behaviour 
Experimental results obtained with the systems copper-—lead, 

nickel and silver-copper show that the phase structure 

comparison the electrochemical parameters of the alloy 


tities characterizing the kinetics of the formation of a new 


e oversaturated mixed crystals was found to 


the cause of the formation of metastable 


of the atoms discharged at a high overvoltage 


née de deux métaux l’on obtient, en contradiction avec 

ne phase unique de cristaux mixtes, alors que dans 

renant un des métaux a l’état pur. On discute 

résultats expérimentaux relatif aux systémes cuivre plomb, 


VI 


vre—nickel et argent-cuivre montrent que l'on peut prédire 


comparant les parametres électrochimiques du dépét électrolytique 


t 


caracterisent la formation d'une phase nouvelle (travail de 
aux mixtes sursaturés avec la surtension cathodique nous 


phases métastables dans l’électrocristallisation a pour origine 


largees a Surtension elevee 


die das Problem der elektrolytischen Abscheidung von Legierungen 
igte man sich hauptsichlich mit der Untersuchung der Bedin- 
Bildung dieser oder jener Legierung an der Kathode, namentlich mit der 


1 


iniherung der Potentiale der Entladung der lonen beider Metalle. 
ten anlasslich der 10. CITCE-Tagung in Amsterdam, September 1958 
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Hierbei benutzte man Methoden der Beeinflussung des energetischen Zustands der 
lonen in der Lésung und der Atome im Legierungsgitter sowie auch Methoden der 
Beeinflussung der Kinetik des Abscheidungsprozesses. In letzter Zeit wird auch der 
Frage der Phasenstruktur von Legierungen vermehrtes Interesse entgegengebracht. 

Stout und Stillwell’ bemerkten bereits, dass bei der elektrolytischen Erzeugung 
von Legierungen die Bildung metastabiler Phasen méglich ist. Lainer* entdeckte bei 
der réntgenographischen Untersuchung elektrolytischer Silber-Blei-Legierungen das 
Vorhandensein ibersattigter Mischkristalle, die die Sattigungsgrenzen von Gleich- 
gewichtssystemen weit iiberschreiten. Eine derartige Erscheinung beobachteten auch 
Raub und Engel®. Sie stellten fest, dass bei der elektrolytischen Abscheidung der 
Silber-Blei-Legierung die Entstehung von Mischkristallen mit einem Gehalt bis zu 
10°,, Blei méglich ist. Die Interferenzen auf dem R6ntgendiagramm waren infolge 
der heterogenen Zusammensetzung stark verschwommen. Lainer* untersuchte 
réntgenographisch elektrolytische Niederschlage von Kupfer-Zinn-Legierungen. Er 
fand, dass in diesen Legierungen stark Ubersattigte Mischkristalle von Zinn in Kupfer 
vorhanden sind. Untersucht wurden sieben Proben von Bronze mit einem Gehalt an 
Zinn zwischen 0 und 17°,. Bis zum Gehalt von 14%, Zinn stellte die Legierung eine 
Phase der Mischkristalle dar. In der Legierung mit 17°%,- igem Zinngehalt wurde 
eine neue Phase entdeckt, die bei auf thermischem Wege erhaltenen Legierungen 
unbekannt war. Raub und Sautter? stellten fest, dass bei elektrolytischer Gewinnung 
der Kupfer-Zinn-Legierung tbersattigte Mischkristalle mit einem bis zu 16°%- igem 


7 0 


Zinngehalt entstehen. Raub und Engel® untersuchten réntgenographisch die Nieder- 
schlage von Kupfer-Blei-und Silber-Wismut-Legierungen. Im ersten Falle wurde die 
Bildung stark Ubersattigter Mischkristalle festgestellt. In Legierungen, die aus 
saueren Lésungen erhalten wurden, erreichte der Bleigehalt in den Mischkristallen 
10-12°,, wiaihrend gemiss dem Zustandsdiagramm die Léslichkeit von Blei in 
Kupfer nur Bruchteile eines Prozents betragt. In den Niederschlagen der Wismut- 


Silber-Legierung wurde ebenfalls das Vorhandensein tbersattigter Mischkristalle 


beobachtet. Man muss bemerken, dass es den Autoren in beiden Fallen nicht gelang, 
Mischkristalle von Kupfer in Blei oder von Silber in Wismut zu erhalten. 

Im Gegensatz zu den Kupfer-Blei- und Silber-Wismut-Legierungen, bei denen die 
Bildung Ubersattigter Mischkristalle beobachtet wurde, scheidet sich Kupfer mit 
Gold an der Kathode in Form reiner Kupferkristalle neben der Phase der Mischkris- 
talle,*? ab obwohl sie beim Kristallisieren aus der Schmelze eine liickenlose Reihe von 
Mischkristallen bilden. Dadurch lasst sich nach Raub die geringere Anlaufbestandig- 
keit dieser Uberziige im Vergleici zu den durch einen Schmelzprozess gewonnenen 
Legierungen erklaren. 

Nambissan und Allmand® haben die Struktur der Silber-Kadmium-Legierungen, 
die sich bei verschiedenen Kathodenpotentialen bilden, eingehend untersucht. Die 
oben erwahnten Autoren beobachteten bedeutende Abweichungen vom Zustandsbild. 
Die Uberziige bestanden oft zugleich aus drei Phasen («, f und y), wobei sich die 
Menge an Kadmium mit Steigerung dessen Gesamtgehalts in der Legierung in der 
x-Phase verringerte. Erreichte der Kadmium-Gehalt in der Legierung 40-50 per cent, 
so nilerte sich die Zusammensetzung der «-Phase dem reinen Silber. 

Durch die Untersuchungen von Banerjee und Allmand® wurde gezeigt, dass bei 
der kathodischen Abscheidung von Kupfer-Zink-Niederschlagen ebenfalls Legierun- 
gen erhalten werden, die in ihrer Struktur mit dem Zustandsbild nicht im Einklang 
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sind, obwohl von Raub fir diese Legierung bei ihrer Abscheidung aus Cyanid- 
Biidern eine fast vollstandige Ubereinstimmung mit dem Zustandsdiagramm beobach- 
tet wurde.!” 

Bei der Elektrokristallisation der Silber-Thallium-Legierung hat man ebenfalls die 
Bildung iibersattigter Mischkristalle festgestellt.” 

Da sich bei der Elektrokristallisation Legierungen bilden, die sich in ihrer Struktur 
von den Gleichgewichtssystemen unterscheiden, kann man Niederschlage mit verin- 
derten physikalisch-chemischen Eigenschaften und mit entsprechend veranderten 
spezifischen Widerstinden, magnetischen Eigenschaften, Festigkeit, Antifriktion, 
Reflexionsvermédgen u.a. erhalten. Wie man aus weiteren Bildern ersehen kann, 
fiihrt die Entstehung Ubersittigter Mischkristalle, die mit einer bedeutenden Stérung 
des Kristallgitters zusammenhangt, zu einer so starken Veranderung der Oberflache 
des Niederschlags, dass diese sogar Glanz annimmt. 

Auf Grund vieljahriger Untersuchungen entwickelte Raub eine Reihe von 
Vorstellungen uber die Bedingungen, unter denen die Bildung von Mischkristallen 
méglich wird. So z.B. betonte er, dass die Bildung von Mischkristallen dann zu 
erwarten ist, wenn die Entladung der lonen beider Metalle bereits bei niedrigen 
Stromdichten gemeinsam vor sich geht. Im Gegenteil, wenn die Entladung der 
lonen des unedleren Metalls erst nach Erreichung einer bestimmten Stromdichte 
eintritt, so entstehen gew6hnlich mechanische Gemische der beiden Metalle. Diese 
treten besonders haufig auf, wenn eine gemeinsame Entladung der beiden lonenarten 
erst nach Erreichen des Grenzstroms fiir die lonen des edleren Metalls zustande 
kommt.’ 

Obwohl sehr viele in der Literatur angegebene experimentelle Ergebnisse die 
Entstehung von ubersattigten Mischkristallen bei der Elektrolyse bestatigen, sind die 
Ursachen des Auftretens der Ubersattigten Mischkristalle bei der Elektrokristallisation 
noch immer nicht abgeklart. 

Einige Forscher (Banarjee’, Fischer’) erblicken den Grund fiir die Entstehung 
libersattigter Mischkristalle bei der Elektrokristallisation darin, dass die entladenen 
lonen, die an der Oberflache der Kristalle eine aus einem Gemisch beider Atomarten 
bestehende Adsorptionsschicht bilden, eine hohe Aktivitaét besitzen und infolge eines 
plétzlichen “‘Einfrierens” metastabile Phasen bilden k6nnen. Es muss jedoch bemerkt 
werden, dass die umgekehrte Erscheinung so nicht erklart werden kann. Dies 
bezieht sich auf diejenigen Falle, bei denen die Komponenten eines Systems, bei dem 
im Gleichgewichtszustand Mischkristalle vorkommen k6énnen (z.B. Kupfer-Gold, 
Silber-Zink, Silber-Kadmium), bei der Elektrokristallisation ein Zweiphasensystem, 
das die Phase des reinen unedleren Metalls umfasst, bilden. 

Die Frage der Phasenzusammensetzung der Legierung (Einphasensystem mit 
libersattigten Mischkristallen oder Zweiphasenlegierung, die die Kristalle der reinen 


Komponenten enthalt), die unter gegebenen Bedingungen (Uberspannung der Kathode 
bei der Elektrokristallisation) entsteht, kann ausgehend von der Kenntnis der 


Hemmungen der Keimbildung bei der Abscheidung eines unedleren Metalls an der 
Oberflache eines edleren Metalls beantwortet werden. Die Angaben tuber die energe- 
tischen Hemmungen kann man oszillographischen Daten (Spannung-Zeit- Kurven) 
entnehmen, die das Anfangsstadium des Prozesses™ charakterisieren. 

Bei der Untersuchung der Abscheidung reiner Metalle zeigte sich, dass die 
Spannung manchmal im ersten Moment der Elektrolyse auf einen sehr hohen Wert 
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steigt. Erreicht die Uberspannung eine gewisse Hodhe, so sinkt sie plétzlich bei 
weiterer Elektrolyse. Diese Erscheinung wurde in den Arbeiten von Volmer und 
Mitarbeitern,® in denen sie auf die Notwendigkeit eines zusitzlichen Arbeitsauf- 
wandes fiir die Bildung des Keims einer neuen Phase hinwiesen, erklart. Somit 
volizieht sich die Bildung einer neuen Phase des Metalls an einer fremdartigen 
Oberflache bei einem héheren (negativeren) Potential als das Gleichgewichtspotential 
des Metalls in der gegebenen Lésung-Ep. 

Wird der Stromkreis geschlossen, so beginnt das Elektrodenpotential anzusteigen, 
bis ein Wert erreicht wird, bei dem die Entladung der Ionen des edleren Metalls 
mdglich ist. Ist das Potential bei der stationaren Abscheidung unter den gegebenen 








Bedingungen etwas grésser als dieser Wert (Polarisation), so wird das Kathoden- 


potential weiter ansteigen. bis es den stationaren Wert bei der gegebenen Stromdichte 
erreicht (Abb. 1). 
Betrachten wir jetzt die Frage der gemeinsamen Entladung zweier Metalle, so 


haben wir folgende Fille zu beriicksichtigen. 

Nehmen wir zunachst an, dass das Legierungsabscheidungspotential héher als 
E,* aber geringer als dasjenige Potential ist, das fiir die Keimbildung der Phase des 
zweiten unedleren Metalls—E£,* erforderlich ist (Abb. la). Die Bildung einer selb- 
standigen Phase des unedleren Metalls ist dann unméglich. Wird jedoch im Falle des 
reinen Metalls die Abscheidung nur nach Erreichen des Potentials E,* méglich, so 
besteht bei Mitabscheidung von zwei Metallen die neue Méglichkeit eines Einbaus 
der entladenen Ionen in das Gitter des edleren Metalls unter Bildung von Misch- 
kristallen. Bei einem kleineren Wert des Kathodenpotentials als E,* ist aber die 
Bildung nur einer Phase—der Phase der Mischkristalle—médglich. Stellt sich dagegen 
bei der vorgegebenen Stromdichte das Potential auf einen héheren Wert als E, ein, 
so ist an der Kathode die Bildung eines Niederschlags, der aus einem Gemisch von 
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Kristallen beider Komponenten besteht, zu erwarten. Dasselbe kommt auch in dem 
Falle vor, in dem die Bildung der neuen Phase des unedleren Metalls auf der Ober- 
flache des edleren keine Hemmungen aufweist (Abb. 1b). 

Zwecks Priifung der aufgestellten Hypothesen wurde die Abhangigkeit der 
Phasenstruktur der abgeschiedenen Legierung vom Wert des Kathodenpotentials fiir 
folgende drei Systeme untersucht: Kupfer-Blei, Kupfer-Silber (1 egierungen eutek- 
tischen Typs), Kupfer-Nickel (Mischkristallbildung ohne Mischungsliicke). Die 
Mitabscheidung dieser Metalle wurde aus Lésungen einfacher Salze ausgefiihrt. 




















oS 
S 
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Anderung des Kathoden- Abs. 3. Oszillogramm der Anderung des 

ach Stromeinschalten bei det Kathodenpotentials unmittelbar nach 

Abscheidung von Blei an einer Kupferoberflache Stromeinschalten bei der Abscheidung 
von Kupfer an einer Silberoberflache 

Deshalb beziehen sich die folgenden Ergebnisse auf den Fall, in dem die Mitabschei- 

dung der unedleren Metalle erst nach Uberschreiten des Grenzstromgebietes fiir die 

lonen des Edelmetalls erreicht wird. Dieser Weg der Annaherung von Potentialen 


wurde gewahlt, damit man in die Lésung keine komplexbildenden Stoffe oder 


Inhibitoren, die die Erscheinung komplizieren, einfiihren muss. 


Im Falle der Abscheidung von Blei an der Oberflache von Kupfer aus einer 
Pb( NO ).-Lésung stellte man bei der oszillographischen Untersuchung des Kathoden- 


potentials im Anfangsstadium des Prozesses, unmittelbar nach Einschalten des 
Stroms die obenerwahnte Steigerung des Kathodenpotentials fest (Abb. 2). Diese 
Steigerung des Potentials zeugt davon, dass die Bildung der Bleiphase an der Kupfer- 


oberfliche einen zusatzlichen Arbeitsaufwand erfordert. Bei der Abscheidung von 
Kupfer aus einer Nitratl6sung an der Oberflache von Silber konnte man im ersten 
Moment keinen Potentialsprung beobachten (Abb. 3). Folglich verlauft die Bildung 
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der Keime der Kupferphase an der Oberfliche von Silber ohne Hemmungen. Auf 
Grund oszillographischer Untersuchungen wurde festgestellt, dass im Fall der 
Abscheidung von Blei auf Kupfer der Wert E,-E,, d.h. die Veranderung des Katho- 
denpotentials, die mit der Bildung einer neuen Phase zusammenhingt, etwa 0,015 
0,020 V betragt. Fiihrt man also die Abscheidung des Bleis bei Potentialen durch, 
die dem Gleichgewichtspotential nahekommen oder um weniger als 0,020 V héher 
liegen, so muss man die Bildung iibersattigter L6sungen von Blei in Kupfer erwarten. 
TABELLE | 


Gleichgewichts- ' 
> ‘ Potential* der Phasenzusammen- 
potential* des Gitterkonstante 


Legierungsab- setzung der 
" der Mischkristalle - 


Legierung 
7 elektronegativen 


Metalls 


scheidung Legierung 


Kupfer-Blei 0,380 0,395 : Ubers. Misch- 
kristalle (Blei in 
Kupfer) 


Kupfer-Blei 0,400 Dasselbe 


Kupfer-Blei ,38 0,425 3 . Kupfer und Blei 
Kupfer-Silbe1 0,070 0,000 3 Kupfer und Silber 


Kupfer-Nickel Me 3 Mischkristalle 
(Nickel in Kupfer) 


Kupfer-Nickel Be 3,608* Kupfer und Nickel 
Sit” 


* Die Elektrodenpotentiale wurden gegen die gesattigte Kalomel-Elektrode gemessen 


Die Abscheidung der Kupfer-Blei-Legierungen wurde aus Lésungen von Kupfer- 
nitrat- 3 g/l.- und Bleinitrat- 33 g/l. -durchgefiihrt (Ey = 0,38 V). In diesen Lésungen 
gelang es, das Kathodenpotential allmahlich zu steigern und die Abscheidung bei 
nicht uber 0,40 V liegenden Potentialen durchzufiihren. Unter diesen Bedingungen 
war die Bildung von ubersattigten Mischkristallen zu erwarten. Die darauf durchge- 
fiihrten réntgenographischen Untersuchungen bestatigten unsere Voraussage (siehe 
Tabelle 1). 

Bei der Abscheidung von Kupfer-Silber-Legierungen aus salpetersaueren Lésungen 
verschiedener Konzentration und bei verschiedenen Kathodenpotentialen gelang es 
uns nicht eine Phase von tibersattigten Mischkristallen zu erhalten, wie es auf Grund 
der oszillographischen Untersuchungen zu erwarten war. 

Auf Grund der vorangehenden Erwagungen kann man die bekannte Tatsache, 
dass bei der Abscheidung von Kadmium-Zink-Legierungen im Gegensatz zu 
derjenigen von Kupfer-Blei- und manchen anderen Legierungen keine Mischkristalle 
entstehen, verstehen.'’ Man beobachtet nimlich bei der Abscheidung von Zink an 
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der Oberflache von Kadmium und von Kadmium-Zink Legierungen im ersten 
Moment keinen zusatzlichen Potentialsprung.'® Folglich muss sich ein Gemisch aus 
Zink- und Kadmium-Kristalliten bilden. 

Unsere Gedankenginge fihrten uns zu der Schlussfolgerung, dass im Falle von 
Legierungen, die sich mit starker chemischer Polarisation (z.B. aus Cyanidlésungen) 
abscheiden, bei geniigend hohen Stromdichten, bei denen der Uberspannungswert 
fiir die unedleren Metalle den Wert E,* — E,? tibertrifft, die Bildung von Zweiphasen- 
niederschlagen sogar bei denjenigen Systemen médglich wird, die im Gleichgewichts- 
zustand eine liickenlose Reihe von Mischkristallen bilden. 

Um die Richtigkeit unserer Ausfiihrungen zu priifen, wurde die Abscheidung der 
Kupfer-Nickel-Legierung (liickenlose Reihe von Mischkristallen) untersucht. Die 
Elektrolyse wurde in einer Lésung durchgefihrt, die 0,1 M/l. Kupfersulfat, 0,1 M/I. 
Nickelsulfat und 30 g/l. Borsaure enthielt. Es war zu erwarten, dass die Uberspannung 
an der Kathode in dieser Lésung einen fiir die Bildung einer Phase von reinem 
Nickel neben der Mischkristall-Phase geniigenden Wert erreichen kénnte. Wie es aus 
der angefiihrten Tabelle ersichtlich ist, scheidet sich bei niedrigen Stromdichten, bei 
denen das Kathodenpotential 0,5 V nicht tiberschreitet, eine Mischkristall- Phase aus. 
Bei héheren Stromdichten aber war die Uberspannung tatsichlich so hoch, dass 
neben der Phase der Mischkristalle auch die Phase des reinen Nickels entstand. Eine 
solche Erscheinung beobachtete auch Raub bei der Abscheidung von Gold-Kupfer- 
Legierungen. Die Bildung des Zweiphasensystems lasst sich in diesem Falle offenbar 
dadurch erklaren, dass erstens die Bildung einer neuen Kupferphase an der Ober- 
flache des Goldes keine wesentlichen Hemmungen aufweist, und zweitens, dass die 
Uberspannung bei der Abscheidung dieser Legierungen aus den Cyanidlésungen 
geniigend hoch ist. 

Bei der Erérterung der Bedingungen der gleichzeitigen Abscheidung zweier 
Metalle bei Potentialen, bei denen die Entstehung der Zweiphasensysteme méglich ist, 
nahmen wir an, dass die Zusammensetzung der Mischkristalle und das Mengenver- 
haltnis der beiden Phasen vom Verhiltnis ihrer Wachstumsgeschwindigkeiten 
abhingen. Hierbei muss man die fiir die Verzerrung des Gitters beim Einbau frem- 
dartiger Atome benOtigte Energie in Betracht ziehen. Je héher die Energie der 
Verzerrung des Gitters bei der Bildung der Mischkristalle ist, desto geringer wird die 
Menge der unedleren Komponente, die in die feste Lésung eintritt und, dem- 
entsprechend, je héher die Uberspannung der Abscheidung des unedleren Metalls, 
desto starker die Ubersittigung der Mischkristalle. 

Diese Annahmen werden durch die Untersuchungen der Abscheidung von 
Kupfer-Blei-, Kupfer-Thallium-, Kupfer-Zinn-, Kupfer-Wismut-, Kupfer-Kadmium- 
Legierungen bestatigt. Die Abscheidung erfolgte aus Perchlorat-, oder Nitrat-, 
Lésungen. Der Einfluss der elektrochemischen Bedingungen (Uberspannung) auf die 
Zusammensetzung der Mischkristalle wurde bei der Abscheidung von Legierungen 
derselben Zusammensetzung untersucht. Um dieselbe Zusammensetzung bei den 
Niederschlagen, die bei verschiedenen Uberspannungen entstanden, zu erhalten, 
veranderten wir die Konzentration des Salzes des Edelmetalls, und damit den Wert 
des entsprechenden Grenzstromes; die Veranderung des Wertes des Grenzstroms 
macht es fiir das Erhalten einer Legierung derselben Zusammensetzung erforderlich, 
dass der der Abscheidung des unedleren Metalls entsprechende Teilstrom geandert 


wird, wobei dann auch die Uberspannung einen anderen Wert annimmt. 
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Abb. 4 zeigt Aufnahmen der Oberflachen von Niederschlagen der Kupfer-Wismut- 
Legierung, die aus Lésungen von 0,2 N Bi(ClO,), und 0,8 N Cu (ClO,), (a) und 
0,8 N Bi(ClO,4); und 0,2 N Cu(ClO,), (b) erhalten wurde. Beide Niederschlige hatten 
gleiche chemische Zusammensetzung (25° Wismut); im ersten Fall bildeten sich 
jedoch ubersattigte Mischkristalle mit einem Gehalt an Wismut im Kupfer bis zu 4-5 
Gewichtsprozent, wahrend im zweiten Fall an der Kathode ein Gemisch der fast 
reinen Komponenten erhalten wurde. Dies hing damit zusammen, dass im ersten 
Fall der Teilstrom der Wismutabscheidung zwecks Erhaltens derselben Zusammenset- 
zung bedeutend héher war, was bedeutend héheren Werten der Kathodeniiber- 
spannung entsprach. Wie die Untersuchungen von Loschkarew und seinen Mitar- 
beitern'® gezeigt haben, erreicht die Uberspannung bei der Abscheidung von Wismut 
ans Perchloratlésungen betrachtliche Werte. 

Wie man aus den Aufnahmen sieht, fiihrt die Bildung von iibersattigten Misch- 
kristallen zu einer starken Anderung der Oberflichenstruktur. Abb. 5 zeigt Bilder 
der Niederschlagsoberflachen der Wismut-Kupfer-Legierung bei verschiedenen 
Mengen Wismut im Kupfergitter. Offenbar wird die Oberflache bei zunehmender 
Ubersiattigung glitter. 

Es ist bemerkenswert, dass man bei den eine Phase der festen Lésung Wismut in 
Kupfer enthaltenden Legierungen auf den réntgenographischen Bildern nur Inter- 
ferenzen feststellen konnte, die dem Gitter der Mischkristalle entsprachen, wahrend 
die Wismut-Menge in den abgeschiedenen Legierungen gemass Angaben der chemi- 
schen Analyse 40-60, uberstieg und nicht mehr als 12°% des Wismuts in Form der 
festen Lésung vorhanden war. 

Abb. 6 stellt die Kurven der Anderung der Gitterkonstante des Kupfers in 
Abhangigkeit vom Kathodenpotential bei der Abscheidung der Kupfer-Blei-Legierung 
aus Lésungen mit verschiedener Kupferkonzentration dar. Wie aus den wiedergege- 
benen Kurven ersichtlich ist, steigt der Ubersittigungsgrad der Lésung von Blei in 
Kupfer bei Zunahme des Kathodenpotentials. Der Wert der Konzentrations- 
polarisation wurde dabei nicht beriicksichtigt, da bei allen Versuchen die Konzentra- 
tion des Bleis in der Lésung konstant war. Die selbe Abhangigkeit konnte man auch 
im Falle der anderen erwahnten Systeme beobachten. 

Bei der Abscheidung der Kupfer-Zinn-Legierung aus einer schwefelsaueren 
Lésung, die 25 g/l. Kupfersulfat, 150 g/l. Zinnsulfat und 80 g/l. Schwefelsdure 
enthielt, gelang es einen Niederschlag zu erhalten, in dem der Gehalt von Zinn in der 
Phase der Mischkristalle 22% erreichte, obwohl die Léslichkeitsgrenze von Zinn in 
Kupfer gemass dem Zustandsdiagramm bei Zimmertemperatur unter 1% liegt.*° 

Bei der r6ntgenographischen Untersuchung der abgeschiedenen Kupfer-Kadmium- 
Legierung entdeckte man ausser den Interferenzen, die den stark ibersattigten 
Mischkristallen (von Kadmium in Kupfer) entsprachen, auch zusatzliche Inter- 
ferenzlinien. Die Struktur der den neuen Interferenzlinien entsprechenden Phase ist 
bis jetzt nicht abgeklart. 

Beim Vergleich der den Prozess der Bildung der Blei-Kupfer-Legierung charak- 
terisierenden Polarisationskurven mit den Kurven ‘“‘Gitterkonstante—Kathoden- 
potential’ konnte man feststellen, dass die Entladung von Blei bei positiveren 
Potentialen als das Gleichgewichtspotential stattfindet. Eine ahnliche Erscheinung 
beobachtete man auch bei der Kupfer-Thallium- Legierung und bei einigen anderen 
Legierungen. Eine derartige Erscheinung wurde auch friher beobachtet, namlich 
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bei der Abscheidung der Blei-Silber-Legierung aus einer Cyanidlésung.*" Die 
Autoren dieser Arbeit versuchten, diese Erscheinung durch eine Verschiebung des 
Gleichgewichtspotentials zu erklaren. Man muss jedoch hervorheben, dass man fiir 
diese Legierungen die beobachtete Veredelung des Abscheidungspotentials des 
unedleren Metalls durch Veranderung seiner partiellen freien molaren Energie nicht 
erklaren kann, denn diese Metalle sind unter Gleichgewichtsbedingungen gegenseitig 
beinahe unldslich. Man muss somit diese interessante Tatsache auf andere Weise zu 


erklaren suchen. 


t der Gitterkonstante des Kupfers vom Kathodenpotential. 
Zusammensetzung der I Osungen: 

1. 0,05 N Cu(ClO,)., 1,0 N Pb(CIO,), 

2. 0,2 N Cu(ClO,)., 1,0 N Pb(CIO,). 

3. 0.5 N Cu(ClO,)., 1,0 N Pb(CIO,). 
2.0 N Cu(ClO,)., 1,0 N Pb(CIO,). 


SCHLUSSFOLGERUNGEN 


le die Struktur der Legierungsniederschlage untersucht, die man 


venn eines der Metalle nach Uberschreiten des Grenzstromgebiets entladen 


Es wurde gezeigt, dass unter diesen Bedingungen nicht nur Gleichgewichts- 

stalle, sondern auch itbersattigte Mischkristall-Phasen entstehen kénnen. 

wurde die Ansicht gedussert, dass die Frage der Phasenzusammensetzung 

von Legierungsniederschlagen durch Beriicksichtigung der fiir die Keimbildung der 

neuen Phase notwendigen Arbeit beantwortet werden kann. Letztere ist aus dem 

Wert der Kathodeniiberspannung bei der Abscheidung des unedleren Metalls 
abzuschatzen. 

3. Es wurde gezeigt, dass bei Abscheidung einer Legierung, die mit geringet 
Polarisation vor sich geht, eine Bildung von Mischkristallen oder tbersiattigten 
Mischkristallen sogar in jenen Fallen zu erwarten ist, in denen die Komponenten 
gemass dem Gleichgewichtsdiagramm im festen Zustand ineinander unldslich sind. 





Sst 


Ass. 4. Die Struktur der Oberflache der Kupfer-Wismut-Legierungsniederschlage, 

Badzusammensetzung (a) 0,8 N Cu(ClO,), und 0,2 N Bi(ClO,); (b) 0,2 N Cu(ClO,), 

und 0,8 N Bi(ClO,); Zusammensetzung der Niederschlage 75° Kupfer und 25% 
Wismut. x 10 000. 


Ass. 5. Die Struktur der Niederschlagsoberflache der Kupfer-Wismut-Legierung. 
Wismutgehalt in der Mischkristallphase: 
(a)—0%; (b)—2%; (c)—12%; (d)—100%. 10000. 


o> 
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Bei einem Prozess mit grosser Polarisation ist eine Bildung von Zweiphasensystemen 


sogar in den Fallen méglich, in denen die Legierung zu einem System gehé6rt, das 


eine liickenlose Reihe von Mischkristallen bildet. 

4. Es wurde festgestellt, dass die relative Menge der Phasen im Falle eines 
Zweiphasenniederschlags (Phase der tbersattigten Mischkristalle und Phase des 
reinen unedleren Metalls) einerseits durch den Wert der Kathodeniiberspannung, die 
der Entladung des unedleren Metalls entspricht, andererseits durch den Wert der 
Verzerrungsenergie beim Einbau der Ionen des unedleren Metalls in das Gitter des 
edleren Metalls bestimmt wird. 
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In this paper an error was introduced in the calculation of the weight of sulphur deposited, based 


on the radioactive measurements The specific activity indicated in Table 2 considers the total 


area of both faces of the disks; on the other hand, when counting the disks after reaction, the mean 
value of the counting of both faces is taken instead of the sum of their countings, with the result 
that all weights calculated are affected by a factor of 0:5. Therefore, to have the actual values of A 
t is necessary to multiply by 2 those given in the above-mentioned paper. Also, the values of k 

k,’ and A,’ should be multiplied by 2 and those of ky, Ky’ and A,’ by 4. Of course, the values of the 


activation energies are not affected by that error. 


J. P. BRENET 


La dépolarisation par les différentes variétés de bioxyde de manganése. Electrochim. 


(1959) 


35 the expression 4 1,02 should be ¢ 1,02. 








